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INTRODUCCION
OBJETO DEL TRABAJO.
En esta memoria se expone el estudio de la sal 
disódica del ácido batofenantrolindisulfónico (1,10 
fenantrolin-4,7-difenil-p-disulfónico), primeramente co­
mo reactivo analítico cualitativo de los cationes en con­
diciones diversas de pH, temperatura, etc., así como sus 
reacciones de enmascaramiento empleado como soporte tu­
bos de ensayo.
Cuando se observan reacciones positivas, se 
establece la naturaleza de los productos de reacción 
mediante ensayos adecuados, interpretados por medio de 
las propiedades analíticas de los iones implicados, y 
se determina la sensibilidad de aquellas reacciones en 
las que las propiedades físicas de los productos lo 
hacen posible.
Finalménte, se estudia por vía espectrofoto- 
métrica los complejos en disolución, con objeto de de­
terminar la estequiometria y posible estructura de és­
tos .
CARACTERISTICAS ESTRUCTURALES Y COMPORTAMIENTO EN SOLUCION
DE LA BATOF ENANTROLINA SXJLF ONADA .
La sal disódica del ácido 1,10 fenantrolin - 
4,7 - difenil - p - disulfónico (BFDS) tiene por fórmula 
estructural:
= N
Na03S S03 Na
Actúa como reactivo bidentado que, al quelarse, 
da lugar a la formación de un anillo pentagonal. La proxi­
midad de los átomos de nitrógeno del núcleo fenantrolinico 
y su rigidez aparente indican tal acción. Sus constantes 
de disociación, expresadas por medio de los pK, correspon­
den a unos valores: pK^= 2,83 y pK^ = 5,20 (1 ), el primero 
debido a la disociación de los grupos ácido sulfónico y el 
segundo a la pérdida del protón resonante en el "zwitterión" 
formado con los dos heteroátomos de nitrógeno. Este tipo de 
ligandos tiene un acusado carácter de aceptor ir , lo que se
pone de manifiesto por la gran estabilidad de los comple­
jos formados con cationes en bajo estado de oxidación.
La introducción de grupos fenilo en las posiciones 4 y 7 
del núcleo fenantrolinico da lugar a un aumento de la 
densidad electrónica en los anillos nitrogenados, con el 
consiguiente aumento de basicidad y, por tanto, de su reac 
tividad con ácidos de Lewis, como son las especies catióni 
cas. Si en vez de introducir grupos fenilo en el núcleo fe 
nantrolínico se trata de radicales anilin, fenoxi o ácido 
fenilsulfónico, la solubilidad en agua del compuesto final 
sufre un aumento considerable, a la par que también viene 
afectada la basicidad intrínseca del mismo, en función del 
grupo funcional. Así el pK de la fenantrolina tiene un 
valor de 4,77 (2 ), la batofenantrolina (4,7 difenil fenan­
trolina) de 4,84 (3) y el correspondiente al compuesto sul 
fonado de la fenantrolina (BFDS) de 5*20. Esto significa 
que BFDS debe ser más reactivo que sus homólogos preceden­
tes, es decir, que la fenantrolina y batofenantrolina.
ANTECEDENTES BIBLIOGRAFICOS.
La síntesis de la sal disódica del ácido 1,10 
fenantrolín-4,7-difenil-p-disulfónico (BFDS) fue abordada 
por primera vez por TRINDER (4), que la obtiene Min situ", 
durante la determinación de hierro(II) en análisis clíni­
cos, con el fin de evitar la turbidez que produce el reac­
tivo sin sulfonar, en medios acuosos. SMITH, McCURDY y 
DIEHL (5 ) lo obtienen en forma sólida, soluble y, uno de 
ellos (DIEHL) junto con BLAIR (1) lo emplean como reactivo 
espectrofotométrico e indicador redox en determinaciones 
de ión ferroso, con idénticos resultados experimentales que 
TAYLOR (6 ), PANTINI y CIANTELLI (7 y 8 ) y BONDA (9).
La acción quelatante de BFDS sobre los iones 
hierro(II) ha sido empleada por CHANDHRY y WALLACE (10) 
para inhibir la acción sustituyente de iones cinc por iones 
ferrosos en el arroz, tipo Earlirose cuando éste crece en 
terrenos calcáreos, asi como para controlar la adición ne­
cesaria de Fe(II) a esa leguminosa cuando ésta crece en 
terrenos arcillosos, deficitarios en hierro (11). WICKRA- 
MASINGHE y ROHAN (12) la emplean como control en el estudio 
de la acidez lábil de las ferroproteinas, por medida del 
hierro liberado.
La acción inhibidora sobre el transporte alectró-
nico en cloroplastos (13)» a través de membranas mitocon- 
driales (14 a 16) ha sido objeto de diversas investigacio­
nes. También ha sido empleada para controlar la cinética 
de lina metilasa por inhibición de la acción de la enzima 
sobre Pseudomonas pulida por BERNHARDT y col. (18).
Ningún otro antecedente ha sido encontrado sobre 
su reactividad, por lo que, cuando haya de hacerse un es­
tudio sobre ella, se tomará como término de comparación el 
homólogo no sulfonado, con las consiguientes limitaciones 
debidas al medio de reacción y basicidad propia.
PARTE EXPERIMENTAL
MEDIOS UTILIZADOS
MEDIOS UTILIZADOS.
Reactivos.
- Sal disódica del ácido 1,10 fenantrolin-4,7-difenil- 
-p-disulfónico, "Cario Erba" , fórmula empírica:
Cl2H6N2 (C6H4S03Na)2 y P#M* 536.5.
- Sales puras "Merck" o MCarlo Erba” de calidad p.a; pa 
ra la preparación de las soluciones de cationes.
- Diversos reactivos inorgánicos y orgánicos de calidad 
p .a ; de distintas marcas, empleados para la realiza­
ción del estudio cualitativo y enmascaramiento de ca­
tiones •
Aparatos.
- Espectrofotómetro registrador de doble haz, "Beckman" 
Mod. DK-2A.
- Espectrofotómetro manual de haz sencillo "Unicam"
Mod. SP-600.
- pH-metro "Metrohm", Mod. Titriscope E-516, provisto 
de electrodo combinado de vidrio-calomelanos 
"Metrohm" Mod. EA-120.
Agitadores magnéticos "Metrohm".
Electrodo combinado Ag/ClAg.y/Pt.
Material y accesorios.
Matraces aforados "Afora" y "Proton" de 10, 25, 50, 
1 0 0, 250, 500 y 1000 mi.
Pipetas graduadas de punta de vidrio "Kimax" de 2 mi 
de gran precisión. Pipetas "Brand" y "Afora" de pre­
cisión de 5 y 10 ml«
Vasos de precipitación de vidrio "Pyrex" de 1 0 , 50,
100 y 250 mi.
Tubos de ensayo de vidrio "Pyrex".
Cubetas espectrofotométricas de cuarzo fundido de 10 
mm de paso óptico "Thermal Syndicate, Ltd.".
Papel indicador de pH "Merck".
Microbureta Probus de 5 mi graduada en 0,01 mi contras 
tada.
PROCEDIMIENTO GENERAL
En esta memoria se presenta el estudio de la 
reacción de los cationes con BFDS siguiendo el orden de 
Grupos la, lia, Ilb, Illa, etc., y los elementos de tran­
sición por Periodos: 1& serie, 2a , • ••, tal como aparece 
sistematizada la descriptiva en los modernos tratados de 
Química Inorgánica.
Se aborda, primeramente, el estudio cualitativo 
de la reacción, especificando la sensibilidad de la misma 
por medio del p D , en las condiciones más favorables de 
trabajo. Si el producto de reacción es un precipitado, se 
realiza un análisis del mismo para conocer su estequiome- 
tría; si es un complejo que absorbe tanto en la región 
del ultravioleta como del visible, se realiza el estudio 
espectrofotométrico del compuesto en disolución, determi­
nando las constantes características de dicho complejo: 
estequiometria, grado de disociación, constante global 
aparente de disociación, absortividad molar, etc.
Se completa el trabajo con un estudio comparati­
vo con los reactivos origen del que es objeto de esta me­
moria, cuando existan datos precedentes.
A ) Reactividad de BFDS.
Sobre la disolución del catión, contenida en tu­
bo de ensayo, se va adicionando el reactivo, observándose 
los fenómenos que tienen lugar; principalmente aparición 
de precipitados y de coloraciones.
Se estudia la influencia del medio en las reac­
ciones y se determina la sensibilidad de las mismas.
Finalmente, mediante consideraciones teóricas 
y ensayos cualitativos adicionales, se establece la natu­
raleza de los productos de reacción.
B) Acción enmascarante.
Se estudia la influencia que sobre las reaccio­
nes de los cationes con los reactivos generales ejerce un 
exceso de BFDS añadido previamente; en general se utiliza 
una relación molar BFDS/catión, aproximadamente, 3*
C ) Composición de los complejos formados.
Para conocer la composición de los complejos, es 
necesario estudiar, en primer lugar el pH de formación de 
dichos complejos, el cual pone de manifiesto que especies 
iónicas existen en equilibrio y, por tanto, las que pueden
reaccionar en esas condiciones. Después se procede al estu­
dio de las estequimetrias de los compuestos formados, por 
medio de los métodos clásicos de la fracción molar o de 
YOE y colaboradores (19 y 20) y las variaciones continuas 
o de JOB (21) reformado por VOSBURGH y COOPER (22).
Con los datos recogidos a través de las experien­
cias realizadas, se esbozará un posible mecanismo de reac­
ción seguido.
Se completará este estudio con el cálculo de las 
constantes globales aparentes de inestabilidad y se compa­
rarán con los valores obtenidos para los complejos formados 
con sus homólogos.
ESTUDIO ESPECTROFOTOMETRICO DEL REACTIVO
ESTUDIO ESPECTROFOTOMETRICO DEL REACTIVO.
La sal disódlca del ácido 1,10 fenantrolin-4,7- 
-difenil-p-disulfónico (BFDS) presenta, bandas en la zona 
del ultravioleta próximo, siendo las más características 
las que aparecen en el entorno de los 280 nm. Estas ban­
das comienzan a ser perceptibles (Fig. La, t), c^. d.) a con­
centraciones iguales o superiores a 3 x 10 ^ M e inferio- 
-4res a 3 x 10 M. A pH inferiores a 5 »20 (pH de ionización 
del "zwitterión" fenantrolínico) el máximo de absorción 
aparece a la longitud de onda de 285 nm; a partir de dicho 
pH el máximo sufre un desplazamiento hipsocrómico, como 
corresponde a una mayor resonancia del núcleo fenantroli- 
nico, y por tanto, a un mayor contenido energético, para 
tener su máxima absorbancia a 275 nm a pH 10. A concentra­
ciones superiores a 3 x 10 ^ M esta banda sufre un gran 
efecto hipercrómico con el consiguiente ensanchamiento y 
a concentraciones de 3 x 10 M se hace ya imperceptible, 
por opacidad, y da comienzo a la aparición de un hombro, 
a pH ^ 5,2, sobre la zona de longitudes de onda comprendi­
das entre 330 y 37O n m , que corresponde a la acidez de 
existencia del "zwitteriónM.
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GRUPO la DEL SISTEMA PERIODICO
GRUPO la: Li, Na, K, Rb , Cs.
Caracteres Generales.
Poseen las propiedades químicas más simples de 
todos los elementos por que los átomos tienen un sólo elec­
trón s_ externo a niveles electrónicos completos.
Las propiedades químicas de estos elementos son 
esencialmente las de sus iones +1 debido al bajo potencial 
de ionización de los electrones exteriores y al hecho de 
que los iones M + que se forman, tienen configuración de 
gas noble, siendo por tanto esféricos y muy polarizables•
No se conocen otros estados de oxidación ni cabe esperar­
los en vista a la magnitud del segundo potencial de ioni­
zación.
*
Si bien las propiedades químicas de estos elemen­
tos son en forma predominante las de sus compuestos ióni­
cos, en algunos casos se observa cierto grado de unión co- 
valente; la tendencia a formar uniones covalentes es máxima 
en el litio y mínima en el cesio, como por otra parte ca­
be esperar en vista de las relaciones de la carga al radio 
de los iones respectivos.
Los elementos cobre, plata y oro, se estudian a
veces conjuntamente con los elementos alcalinos, si bien 
lo único que justifica este procedimiento es el hecho de 
que cada uno de estos elementos posee un sólo electrón s, 
exterior a orbitales completos. Sin embargo, a pesar de 
que tienen estados de oxidación _+l, se les considera es­
trechamente vinculados con los metales de transición, ya 
que muchas de sus propiedades son parecidas, como por ejem­
plo la formación de complejos, los estados de oxidación 
variables, etc., por lo que se les incluirá junto a esos.
a
LITIO (I), POTASIO (I), RUBIDIO (I)
A) REACCION.
No se ha observado reacción aparente alguna de BFDS 
con cada uno de estos cationes, a ningún pH.
B) ENMASCARAMIENTO.
De la misma manera, se ha comprobado experimentalmen­
te que BFDS no enmascara ni total ni parcialmente las 
reacciones de cada uno de estos cationes con los reac­
tivos generales y especiales de éstos.
De acuerdo con estos resultados, puede admitirse que 
BFDS no reacciona con ninguno de estos iones ensaya­
dos •
GRUPO lia DEL SISTEMA PERIODICO
GRUPO H a  : Be , Mg , Ca , Sr , Ba , Ra.
Caracteres Generales.
El berilio, que es el elemento del grupo II que 
pertenece a la primera serie, posee características quími­
cas singulares; sus combinaciones son predominantemente 
covalentes, contrastando con los restantes miembros del 
grupo, cuyas combinaciones son predominantemente iónicas. 
El magnesio, perteneciente al segundo período, no muestra 
relaciones muy estrechas con los elementos más pesados del 
grupo y tiene una fuerte tendencia a formar uniones cova­
lentes , lo cual está de acuerdo con los siguientes valores
* 2 + 2 +de la relación de la carga al radio: Be 6,5í Mg 3,3; 
Ca^+ 1,8; Sr^+ 1,2; Ba^+ 1,0; Ra^+ 0,7« Las propiedades 
químicas del magnesio son intermedias entre las del beri­
lio y las de los restantes miembros del grupo, C a , Sr, Ba 
y R a , muy semejantes entre sí.
Todos los elementos de este grupo son metales
fuertemente electropositivos, como lo demuestra su gran
reactividad química, sus potenciales de ionización y en
el caso de los más pesados, la naturaleza iónica de sus
compuestos. La energía necesaria para vaporizar estos
2 +átomos y para ionizarlos formando los iones M es consi­
derablemente mayor que la correspondiente a los elementos
del grupo la, pero ello compensa con las energías reticu­
lares de las salas sólidas y las energías de hidratación 
de los iones M^+ (aq).
2 + *Todos los iones M son más pequeños y menos po­
lar izables que los iones M + , isoeléctricos con ellos. Las 
desviaciones del carácter completamente iónico de sus sa­
les, debidas a la polarización del catión, son menos im­
portantes. Los compuestos quelatantes oxigenados pueden 
formar complejos en solución acuosa alcalina. Los más im­
portantes son del tipo etilendiamintetraacético (EDTA); 
con amoniaco y aminas sólo se conocen complejos sumamente 
débiles del Mg2+ y del Ca2+.
Los elementos cinc, cadmio y mercurio que poseen 
dos electrones exteriores a orbitales d completos se cla­
sifican también como elementos del grupo II (Ilb), si bien 
la diferencia entre los subgrupos del calcio y del cinc 
es bien marcada, por lo que se estudiarán estos elementos 
por separado.
BERILIO (II)
A) REACCION.
Aparentemente no se observa reacción de este ión con 
BFDS.
B) ENMASCARAMIENTO.
Se ha comprobado que BFDS no enmascara ni total ni 
parcialmente las reacciones de berilio(II) con hidró- 
xido sódico, amoniaco, carbonato sódico, sulfuro amó­
nico y quinalizarina•
De acuerdo con los resultados obtenidos, parece ser 
que BFDS no forma ningún complejo con berilio(II).
MAGNESIO (II) t
A) REACCION.
En medio n e u tro  o lig e ra m e n te  á c id o  (p H =5-5»5 ) <*a 
lu g a r  a un p r e c ip ita d o  b lanco  cuyo proceso de fo rm a­
c ió n  es le n to  ( 15-20 r a in .) .
S e n s ib i l id a d : pD = 4 ,2
Composición y estequlometrla del precipitado. - 
Al tratarlo con dcldo clorhídrico 2M, se disuelve 
el precipitado. Esta disolución alcallnlzada con 
hldróxldo sódico en pres encía de magnesón, origina 
una. taca azul que demuestra ta presencia de magne­
sio [IIJ; la existencia de BFVS se comprueba por 
¿ormaclón de un coto A. rojo Intenso cuando se trata 
la disolución con lón ¿erroso [oíase pdg. ).
La estequlometrla del precipitado se ha podi­
do determinar midiendo la Absorbancla del complejo 
formado por el exceso de BFVS en el liquido sobre­
nadante e hierro [II], ¿rente a una recta de cali­
brado [obtenida segdn se describe en pdg. ), com­
pro bdndose que la relación molar corresponde a un 
monoquetato.
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de BFDS.
b) Se disuelve a temperatura de ebullición, pero al 
enfriar reprecipita.
c) Es soluble en ácido acético 2M y en ácidos minerales 
(C1H 2M, SOlH 2 2M, NO^H.2M)•
d) Con hidróxido amónico 2M y a ebullición o bien 
con hidróxido sódico 2M, se transforma el pre­
cipitado en otro blanco de aspecto gelatinoso.
Interpretación.
a ) Esjae^ie^ c|ue^  ori^ina^ e_l_jpr^ ec^ i^ i^ ad^ o^
Dadas sus propiedades, la reacción podría ser:
BFDS2” + Mg2+ J *(BFDS) Mg
b ) S^lu_bi_lidajd en__calient¿.
Se explica por el desplazamiento del siguiente 
equilibrio:
+(BFDS) Mg J BFDS2” + Mg2 +
c) S^ o_lu^ bi_lid_ad_ en__a£Ído¿.
Se debe al predominio de formación del "zwitterión11 •
d) £°51p£rt^amient_o_frent£ á^ l c_a_l is^ .
La transformación del precipitado en otro de as­
pecto gelatinoso se debe a la formación de hidró­
xido :
+(BFDS) Mg + 20H” BFDS2” + J'Mg(OH)

ENMASCARAMIENTO .
Experimentalmente se ha observado que BFDS no enmas­
cara ni total ni parcialmente las reacciones de pre­
cipitación de magnesio (II) con los reactivos gene­
rales de este ión: hidróxido sódico, amoniaco, car­
bonato sódico y fosfato sódico, asi como la formación 
de lacas coloreadas con magnesón, amarillo de titano 
y quinalizarina•
CALCIO (II)
) REACCION.
A pH = 4-5, origina con BFDS un precipitado blanco 
abundante, soluble en medios más ácidos y en álcalis 
fuertes.
Sensibilidad: pD = 4,8
Compo¿XcX6n y z¿tzquXomztKXa dzl pKzcXpXtado 
VX&uzlto zl pKzcX.pX.ta.do zn dcXdo acítXco 2M, 
óz XdzntXiXca la pKz¿zncXa dz calcXo con ¿e- 
KKocXanaKo amónXco y BFVS con Xón &zkko*o .
En zl z¿tudXo z^tzqaXomítKXco, ¿e llzgó a 
la KzlacXón molaK 1:1 de. KzactXvo: catX6n,
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de reactivo.
b) Se disuelve por acción del calor, pero reprecipita 
al enfriar.
c) Es soluble en ácidos minerales y en ácido acético 2M
d) Se disuelve con dificultad en hidróxido amónico 
(pH = 11), incluso en caliente.
e) El precipitado se disuelve en hidróxido sódico 2M.
Interpretación.
a) Es£e£ie ^ue origina el precipitado.
De acuerdo con el pH de formación del precipitado 
y propiedades de éste, parece ser que la reacción 
que tiene lugar es:
BFDS2” + Ca2+ t ¿(BFDS) Ca
b ) SoI_u]DÍ_lid.ad. en_cali_ent£.
Se explica por el desplazamiento del equilibrio: 
¿(BFDS) Ca t BFDS2” + Ca2 +
c) S^olub^iJLidad en__á c^ i d_o s_.
La causa se debe a la formación del "zwitterión11.
¿(BFDS) Ca + H + % BFDSH” + Ca2+
d) SolubijLida el en__ájL calis__fuertes^
Es debida a un aumento de la fuerza iónica. Este 
fenómeno se ha comprobado al añadir, los corres­
pondientes nitratos de la misma concentración.
ENMASCARAMIENTO.
Se ha comprobado que BFDS no ejerce poder enmascaran 
te frente a los reactivos generales del calcio (II), 
únicamente resulta enmascarado el color rojo ladrill 
característico que presenta este ion a la llama por 
competencia de la combustión del reactivo.
ESTRONCIO (II)
A) REACCION.
En medio débilmente ácido (pH = 4) origina un preci­
pitado blanco, soluble en medios más ácidos.
Sensibilidad: pD = 4,1
Composición y z¿tzqu¿me.tKXa dzl pKzclpltado. -
TKatado con ácido acítlco 2M, sz dlsuzlvz zl 
pKZcXpltado. En zsta solución sz compKuzba la 
zxlstzncla dz zstKonclo (IIJ con oxalato amóni­
co y sz ldzntl¿lca la pKzszncla dz BFVS con 
lón 6zkkoso.
Al zstudlaK su zstzqulomztKla, sz llzgó a la 
Kzlaclón molaK 1:1 dz Kzactlvo: catión.
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de reactivo.
b) Se disuelve por calefacción, pero al enfriar repre- 
cipita.
c) Se disuelve en ácido acético 2M y en ácidos minera­
les diluidos.
d) Es insoluble en álcalis diluidos, pero soluble en 
hidróxido sódico concentrado.
El proceso de formación del precipitado es más 
lento que en el caso del calcio (II), así mismo 
el precipitado es menos voluminoso.
Interpretación.
Es£e£i¿ que origina ql^jrecúpitacio^
Dadas las propiedades del precipitado y pH de su 
formación, la reacción que puede tener lugar es:
BFDS2” + Sr2+ J 4, (BFDS) Sr 
S^lubi_lidajd qn__cal_ientq.
Se explica por el desplazamiento del siguiente 
equilibrio:
¿(BFDS) Sr BFDS2” + Sr2 +
i_l i da el qn_áqidoq.
Se debe al predominio de formación de la especie 
protonada del reactivo orgánico:
(^ BFDS) Sr + H+ J BFDSH” + Sr2 +
Comportaraienjbo__fqentq a_ á_lqal_iq.
Al aumentar la fuerza iónica del medio se disocia 
el complejo. Los hidróxidos diluidos (2M) no propor 
clonan la suficiente y como para que la disolución 
se produzca, pero sí los álcalis concentrados.
ENMASCARAMIENTO.
Experimentalmente se ha comprobado que BFDS no inhi­
be las reacciones generales de estroncio (II); úni­
camente resulta ser enmascarado el color rojo carmín, 
característico, que presenta este ión a la llama.
BARIO (II)
REACCION.
En medio débilmente ácido (pH = 4) tras unos minutos 
de reposo (5-10 min.) origina un precipitado blanco. 
Este precipitado es soluble en medios más ácidos.
Sensibilidad: pD = 3,6
Composición y zstzqulomztKla dzl pKzc.lplta.do. -
Vlsuzlto zl pKzclpltado zn ácido acttlco 1M, 
sz Idzntlilca. zn la. disolución Kzsultantz, la. 
pKzszncla dz baKlo (II) con cKomato potásico 
y BFVS con lón ízkkoso.
Al zstudlaK su zstzqulomztKla., sz llzgó a. la 
Kzlaclón molaK 1:1 dz Kzactl\)o: catión.
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de reactivo.
b) Se disuelve a ebullición pero reprecipita al enfriar, 
disminuyendo notablemente de volumen.
c) El precipitado es soluble en ácido acético 2M y en 
ácidos minerales diluidos.
d) No se disuelve en álcalis, diluidos pero sí en hi­
dróxido sódico concentrado,
e) El proceso de formación del precipitado es más len­
to que en el caso del estroncio (II) y calcio (II); 
así mismo el precipitado es menos voluminoso, dis­
minuyendo éste según el orden: Ca(II), Sr(II), Ba(II),
Interpretación.
a ) Especije cjLie origina el_;preci]3ijtado^
Dado el pH de formación del precipitado y propie­
dades de éste, la posible reacción es:
BFDS2" + Ba2+ t i(BFDS) Ba
b ) Solubilidad^ ¿n_cali.ent£.
Se explica por el desplazamiento del equilibrio: 
í(BFDS) Ba J BFDS2" + Ba2+
c) ¿oluhilidajd £n_á£Ído£.
Se debe al predominio de formación del "zwitteriónH :
+(BFDS) Ba + H + % BFDSH* + Ba2 +
d) Con^£r_tamÍ£n_to_frente a_ álc_a_lij^ .
La solubilidad es debida al aumento de la fuerza 
iónica.
ENMASCARAMIENTO.
Se ha comprobado experimentalmente que BFDS no inhibe 
las reacciones generales de precipitación de bario(II); 
únicamente queda inhibida la coloración amarillo- 
verdosa característica que presenta este ión a la 
llama.
GRUPO Ilb DEL SISTEMA PERIODICO
GRUPO Ilb: Zn, Cd, Hg.
Caracteres Generales.
Estos tres elementos se encuentran ubicados en 
la Tabla Periódica a continuación del grupo del cobre, 
plata y oro, y poseen dos electrones s_ exteriores a órbita 
les d completos. Mientras que en el caso del Cu, Ag y Au 
los orbitales d completos pueden perder uno o dos electro­
nes d para formar iones o complejos en los estados de oxi­
dación II ó III, ello no sucede con los elementos del gru­
po II, los que en ningún caso adoptan estados de oxidación 
mayores que II. Este hecho puede justificarse en base a 
los valores extremadamente altos de los terceros potencia­
les de ionización del Z n , Cd y H g , encontrándose en la 
práctica que ni las energías de solvatación ni las reticu­
lares son suficientes como para hacer el estado de oxida­
ción III químicamente estable.
La desviación principal de la valencia deí grupo
se encuentra en el caso bastante peculiar del mercurio (I)
que forma el ión de características prácticamente únicas:
2 +Hg^ • Estudios no confirmados (23) efectuados en sistemas
de sales fundidas han demostrado la existencia de Cd(I)
2 +como ión Cd^ • Sin embargo no existen pruebas acerca de la 
existencia de Zn(I) o Cd(I) en solución acuosa.
Como estos elementos no presentan valencias múl­
tiples, ni tampoco forman compuestos en los cuales sus or­
bitales d no se encuentren completos, es más conveniente 
considerarlos como elementos que nó son de transición, a 
pesar de la facilidad con que forman complejos, particular 
mente con el amoniaco, las aminas y los iones haluro y cia 
nuro •
La química del Cd es esencialmente similar a la 
del Zn, pero el Hg presenta potenciales de ionización ex­
cepcionalmente altos y es bastante inerte desde el punto 
de vista químico. Estas propiedades del mercurio se con^ 
sideran generalmente como una manifestación del denomina­
do "par inerte” , o existencia de un estado de oxidación 
inferior en dos unidades, a la valencia del grupo, lo que 
justifica la existencia del dlmero.
Los iones Zn^+ y Cd^+ se asemejan en muchos sen-
2 +tidos al Mg , formando numerosas sales isomorfas a las de
r 2+ 2+ 2 +este ion. A pesar de que el Zn , Cd y Hg poseen una
tendencia pronunciada a formar complejos, los complejos de
2 +Hg son generalmente varios órdenes de magnitud más esta-
2+ 2 +bles que los de Cd y Zn • Los tres elementos forman nu­
merosos compuestos que poseen un alto grado de carácter 
covalente. Este hecho puede relacionarse con la mayor faci 
lidad con que puedan deformarse los orbitales d completos 
respecto a la deformabilidad de los orbitales tipo gas no­
ble de los iones alcalinotérreos.
CINC (II)
A) REACCION.
En medio débilmente ácido (pH = 4-5) se forma un pre 
cipitado blanco cuando el reactivo está en relación 
molar 1:1 al catión. Este precipitado es soluble en 
ácidos minerales, en álcalis y en exceso de BFDS.
Cuando el cinc (II) reacciona con un exceso de BFDS 
se origina un complejo amarillo pálido estable a tem 
peratura de ebullición, al tiempo (4 horas) y en el 
intervalo de pH, desde 1,5 a 12.
Sensibilidad: pD del precipitado = 3,8 
pD del complejo = 3,8
Compo&XcXón y Z6tzquXomztA.Xa dzZ pA.zcXpXtado. -
VXsuzZto zZ pA.zcX.pyCta.do zn dcXdo cloA.ktdA.Xco 2M, 
óz compA.uzba zn ¿a dXóoZucXón ¿a. pA.z¿zncXa dz 
cXnc (II) con áuZíua.o 4ddXco y 4£ XdzntXiXca 
BEVS con Xón ÍZA.A.0&0 .
En zZ z-6tudXo z-6tzqu.XomdtA.Xco ¿z ZZzgé a Za A.z- 
Za.cX6n moZcíA. 7.*/ dz A.zactXvo.* catXón, coniXA.mdn- 
do¿z una vzz md¿ quz Za zópzcXz Zn¿oZubZz coa.a.z -6 
pondz a un monoquzZato.
Propiedades del precipitado.
a) Sometido a calefacción, se disuelve, pero al enfriar 
reprecipita•
b) Es soluble en exceso de reactivo, dando lugar a 
una coloración amarilla pálida.
c) El precipitado se disuelve en ácidos minerales 
(C1H, S O ^  ó NO^H 2M).
d) Es soluble en carbonato sódico, cianuro potásico, 
amoniaco e hidróxido sódico 2M.
Interpretación.
a ) Especie_ pup fLri^ginp pl ppepipi tado^
Dado el pH de precipitación y que el precipitado 
muestra up.a relación molar 1 :1 , la posible reac­
ción es :
BFDS2" + Zn2+ í 'í'(BFDS) Zn
b ) Solut3Í_lidaci pn_cpljL en tp.
Se explica por el desplazamiento del equilibrio 
siguiente:
t(BFDS) Zn % BFDS2" + Zn2+
Solubilidad en exceso de reactivo.
La causa es la formación de bis o trisquelatos:
Solubilidad^ en_ácido¿.
Se debe al predominio de formación del 
"zwitter ión,f:
'KBFDS)Zn + H+ BFDSH’ + Zn2 +
So lub i¿i.da el en__áIL ca_l i^s_y_cá^anu_t o_jpo^ tá_s_ico^ •
En hidróxido sódico se explica por formación de 
ión cincato y en amoníaco o cianuro por formación 
de los respectivos complejos a que da lugar el 
cinc (II) en esos medios.
Las posibles reacciones son:
o
-►
+(BFDS)Zn + k OH’ J BFDS2’ + ZnO2’ + 2 H20
+(BFDS)Zn + 6 NH^OH J BFDS
2-
Comportamiento de BFDS frente a diferentes
compuestos de cinc (II).
Al adicionar un exceso de BFDS sobre distintos compues­
tos de cinc (II), se han hecho las siguientes observa­
ciones :
a) Los precipitados de hidróxido, carbonato, cianuro y 
ferrocianuro de cinc (II), se disuelven en BFDS ob­
teniéndose una disolución de color amarillo pálido.
b) Son insolubles en BFDS los precipitados de sulfuro 
y mercuritiocianato de cinc (II).
c) No se observa reacción aparente alguna, cuando se 
trata con BFDS disoluciones de cinc (II) en las que 
el ión se encuentra bien en forma de cincato o bien 
complejado con cianuro o amoníaco.
Conclusión.
El ión cinc (II) puede formar especies insolubles como 
monoquelatos o especies solubles como bis o trisquela- 
tos, siendo éstos estables en medio ácido (desde pH 1,5) 
y en medio alcalino (hasta pH 12). Estas suposiciones 
se demuestran en el estudio del complejo en disolución.
TABLA I
ENMASCARAMIENTO DEL CINC (II)
Reactivo Fenómeno observado Producto de reacción
NaOH 2M No se observa reacción -
NH,OH 2M 4 No se observa reacción
-
C03Na2 0, 5M No se observa reacción -
SH02
Se intensifica el color 
amarillo, por calefac­
ción, precipita blanco.
$SZn
CNK 2M No se observa reacción -
Fe(CN)6K4
0,5M
No se observa reacción -
Hg(SCN)4K2+
+SO.CU4
No se observa reacción -
NOTA - Cuando no ¿e Indica el producto de, reacción,
se sapone, que, el complejo no fia suplido tuans- 
¿oAmaclón al no haberse observado cambio algu­
no en la disolución.
ENMASCARAMIENTO.
Los ensayos realizados, se exponen con sus resulta­
dos en la Tabla I; en ella puede observarse que 
BFDS inhibe todas las reacciones generales de cinc 
(II) excepto la que tiene lugar con ácido sulfhídri­
co, que aunque no llega a enmascararla, dificulta 
su precipitación.
ESPECTROS DE ABSORCION.
Con el fin de estudiar los espectros de absorción 
correspondientes a los posibles complejos de Zn(Il)- 
BFDS en función del pH, en la zona comprendida en­
tre 200 y 700 nm; se han utilizado disoluciones de
-4concentración en reactivo y catión de 3 x 10 M y
—410 M respectivamente.
Se han obtenido los espectros de absorción del po­
sible complejo midiendo frente al reactivo, debido 
a que en la zona U.V. la absorción es muy intensa, 
y una dilución grande conduce a la dx^ociarcrón del 
comple jo.
Como se puede observar en la Figura 2a, a pH 3,5 apa­
rece un sólo máximo de absorción a 250 nm. De 200 a 
240 nm el posible complejo incoloro, responsable del 
pico de absorción se hace hipocrómico respecto al
- pH * 3,5
- pH » 10.0 Zn(ll)- BFOS ( I0 '4 M) 
(v . BFDS)
0,8-
0 ,6-
0,4-
0,2-
0,0
300200 X(nm)
Fig. 2 a
reactivo; lo mismo ocurre a partir de 265 nm excepto 
a 320 nm que la diferencia de absorbancias entre 
reactivo y complejo es nula.
A pH 10,0, aparece un máximo muy intenso a 323 nm y
otro menos intenso a 3O2 nm, a longitudes de onda in­
feriores a 296 nm, el posible complejo formado es hi-
pocrómico respecto al reactivo. Dicho complejo es de
color amarillo débil, por lo que no se observan ban­
das de absorción en la región visible.
INFLUENCIA DEL pH.
Las variaciones de la absorción frente al pH se mues­
tran en las Figuras 2 ci y b^ correspondiendo la prime­
ra a las curvas espectrales obtenidas a los pH ópti­
mos, 3,5 y 10,0 no mostrando las intermedias para no ’ 
hacer confusa la gráfica. La segunda muestra la curva 
diferencial a las dos longitudes.de onda de máximo 
250 nm y 323 nm.
En ambas Figs. se observa que, al disminuir la acidez 
(0<pH<3,5) aparece una banda de máximo a 250 nm. A 
partir de pH 3,5 esta banda sufre un efecto hipocró- 
mico, a la par que va apareciendo otra a 323 nm 
(efecto hipercrómico), cuya máxima absorbancia se ob­
tiene a pH 10,0; a partir de este pH comienza a ser 
menos intensa, seguramente por formación competitiva 
de cincato.
Zn(II)-BFDS dCT4*» I - X * 250 nm
(V . BFDS) 2 - X » 323 nm
1.0-
4 62 8 10 PH
Fig. 2 b
Interpretación de los resultados»
Considerando los valores de pKT del reactivo, éste
se encuentra en solución a pH<5 bajo la especie ióni-
_ 2 + 
ca BFDSH y el Zn(II) como Zn , por lo que la reac­
ción que posiblemente tiene lugar entre las dos espe­
cies será:
n BFDSH’ + Zn2 +
( 2n-2 ) -
(BFDS) Zn n + n H +
A pH >5,5 la especie de reactivo que interviene. , en
2 —
la formación del complejo es BFDS ; el ión Zn(II) 
se debería encontrar como Zn(OH) precipitado, por
a
lo que el posible mecanismo de reacción que puede ad­
mitirse para la formación del complejo es:
(2m-2 )-
+ 20H"m  BFDS2’ + ^Zn(OH) £ (BFDS) Zn m
Conclusiones.
De acuerdo con todo lo expuesto anteriormente, se ha 
llegado a las conclusiones siguientes:
- A pH<4,5 se forma un complejo con máximos de absor­
ción a 250 nm; la especie del reactivo que intervie- 
ne en la formación del complejo es el "zwitterión" 
BFDSH ; el pH óptimo de formación es 3,5»
- A p H >5,5 la especie predominante del reactivo es
2 _ f
BFDS ; el pH óptimo de formación es 10,0; el po­
sible complejo a este pH presenta su máximo valor 
de absorbancia a X = 323 nm.
Al no mostrar efectos batocrómicos la banda de máximo 
de 25o nm al aumentar el pH sino efectos hipocrómicos, 
la aparición de la nueva banda a 323 nm debe ser pro­
ducto la formación de un nuevo complejo con distinta 
estequiometría (como se demuestra en el apartado si­
guiente) .
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 230 y 
323 nm, para estudiar la composición de los posibles 
complejos formados a pH 3»5 Y 10,0 respectivamente.
El método que se ha llevado a cabo para la determina­
ción es el de la fracción molar. No se ha podido 
aplicar el método de las variaciones continuas debi­
do a que en la región U.V. presentan bandas de absor­
ción muy intensas reactivo y complejo y ha sido nece­
sario, como ya se ha dicho, efectuar las medidas 
frente al reactivo.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
-4constante la concentración de reactivo, 2 x 10 M
Los resultados obtenidos se muestran en la Figura 
3 a y b .
En la gráfica correspondiente a pH 3*5 y  ^= 250 nm 
se obtienen dos tramos rectos de distinta pendiente 
que se cortan en la relación molar M/L = V2. El pri 
mer tramo recto se corresponde con la formación pro 
gresiva de complejo.
A pH 10,0 y A = 323 se observan también dos rec
tas que se cortan en la relación molar M/L = V3 ? el 
primer tramo se corresponde con la formación progre 
siva del trisquelato.
Interpretación de los resultados.
A la vista de los resultados obtenidos, se deduce 
que a pH 3*5 se forma un complejo de estequiómetria 
M/L = V2, formado mediante la reacción:
La pendiente del primer tramo de la curva, corres­
pondiente a la formación creciente del complejo, 
toma un valor dado por la absortividad molar, £,
en 50 mi y variando la concentración de Zn (II)
2 BFDSH + Zn Zn + 2 H+
de 8750 mol ^ x cm ^ x 1; el valor de la constante
I mi BFDS KT2 M 
v final 50 mi
pH*3.5 
X *250nm
0,6-
0.4-
0,6 as0,4
mi Zn (II) 10"* M
v final SO^ nl
0,6-
0,4
02 0,8 mi Zn(ll) I0*2 M0.4
Fig. 3
global aparente de disociación del posible complejo, 
se ha calculado según el método del grado de diso­
ciación»
El punto de corte de las dos rectas tiene un valor
de absorbancia = 0,78 que seria la que correspon­
dería al complejo, si éste no estuviera disociado. 
Disociado, tiene una absorbancia = 0,68 la,diferen­
cia éntre los dos valores corresponde a la fracción 
disociada o grado de disociación
A - A 1 o o l O
a = —  - x 100 = x 100 = 13,3 %
La reacción en el equilibrio del complejo será:
r i 2' H+ - 2+- ÍBFDS)2 Zn i 2 BFDSH + Zn
Si el bisquelato no estuviera disociado, su concen­
tración en el equilibrio sería
C0 = 0,45 X 10"2 x M ,
como por cada 100 moles se disocia a 1 la concentra­
ción del complejo que queda sin disociar será:
c0 (1 - a).
Luego el valor de la constante global aparente de
K = ** C° a3 - fr(0«^5 x 10"2 x 1/50)2 0 1133
1-ot 1 - 0,13
8,79 x 1011
pK = 10,1
A pH 10,0 y X = 323 nm se obtiene también un comple­
jo de estequiometría M/L = V3* La reacción de forma­
ción, podría ser:
4-
3 BFDS2” + +Zn(0H)2 t j^(BFDS)3 ZnJ + 2 OH' 
La pendiente del primer tramo recto, toma un valor
4 -1dado por la absortividad molar, £' = 10 mol x 
cni ^ x 1; el valor del grado de disociación a ’, a 
20 QC será:
= — íjn— x 100 = ~7°'? x 100 = 12,3 %
La reacción dé disociación del trisquelato sería
-1 4 — *
(BFDS>3 Zn i J 3 BFDS2” + Zn2 +
Su constante global aparente de disociación será:
3' 4
K» - 27 C° a 27(0128xlO~2 x 1/50)3 0,124
1-a = 1 - 0,12
= 1,1 x 10“15 pK'=14,9
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para realizar este estudio se utilizaron disolucio-
-4nes cuya concentración en reactivo era de 2 x 10 M 
en 50 mi y de 0,05 a 0,5 mi de cinc (II) 10 2 M; 
las absorbancias se midieron a 250 y 323 nm a pH 3,5 
y 10,0 respectivamente.
Se ha observado que se cumple esta ley para concen­
traciones de cinc (II) comprendidas entre 0,7 y 3>3 
ppm a pH 3,5 y X = 250 nm y de 0,7 a 2,5 ppm a pH 
10,0 y \  = 323 nm; para una concentración del reac­
tivo de 107 ppm.
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- Se forma un monoquelato insoluble a pH comprendi­
dos entre 1,5 y 1 2 , en exceso de metal.
En exceso de ligando se forman:
- A pH 3,5 un único complejo de estequimetría V2 =
M/L, cuya absortividad molar es 
- 1 - 1e = 8750 mol x cm x 1. Este complejo está di­
sociado a pH 3 ,5 y temperatura ambiente de 20 QC, 
un 1 3 » 3 % ’i su constante global aparente de diso-
elación tiene un valor en esas condiciones dado 
por su pK =10,1.
A pH 10,0 se forma también un sólo complejo de 
estequiometría V 3 =: M/L; su absortividad molar es
k -1 -1c' = 1 0  mol x cm x 1. El grado de disocia­
ción del trisquelato a 20 QC es de 12,3 % y el va­
lor de la constante global aparente de disocia­
ción es pK' = 1^,9*
La ley de Lambert-Beer se cumple en el bisquelato 
de 0,7 a 3,3 ppm y en trisquelato de 0,7 a 2,5 ppm 
cuando se añaden 107 ppm de reactivo.
CADMIO (II)
REACCION.
En medio débilmente ácido (pH = 4-5»5) se forma un 
precipitado blanco cuando el reactivo está en rela­
ción molar 1:1 al catión. Este precipitado es solu­
ble en medios más ácidos y en álcalis fuertes 
(pH=13); es soluble también en exceso de reactivo.
Cuando reacciona el cadmio (II) con un exceso de 
BFDS, se forma un complejo amarillo pálido (pH=5)» 
estable al calor (temperatura de ebullición) y al 
tiempo (4 horas). Cuando se trata esta solución con 
amoníaco (pH=ll) se forma un precipitado blanco.
Composición y estequlometrla de los precipitados .
Tratados los precipitados con dcldo clorhídrico 
2M, se Identifica en las dos soluciones cadmio[II} 
con ácido sulfhídrico y BFVS con lón ferroso.
En el estudio estequlomítrlco, se ha obtenido 
para los dos casos, la relación molar 1:1 de 
reactivo: catión, correspondiente a la forma­
ción de un monoquelato.
Sensibilidad:
pD del precipitado ......
pD del complejo ...........
pD del precipitado en medio
3,2
3,5
amoniacal 3,6
Propiedades de los precipitados.
Del precipitado formado cuando BFDS está en relación
molar 1:1 al catión:
a.l) Este precipitado se disuelve por acción del
calor (temperatura de ebullición), reprecipi- 
tando por enfriamiento.
a.2) Es soluble en exceso de reactivo.
a.3) Es soluble en ácidos diluidos.
a.4) Tratado el precipitado con amoniaco (pH=ll), 
se hace más voluminoso.
a.5 ) Es soluble en álcalis fuertes (pH=13) por pre­
cipitación del hidróxido de cadmio.
Del precipitado formado en medio amoniacal.
b.l) Es insoluble en exceso de BFDS y de hidróxido 
amónico 2M.
b.2) Por acción del calor (temperatura de ebullición) 
se hace más cristalino.
b«3) El precipitado es soluble en medio ácido.
Interpretación.
Del precipitado formado cuando BFDS y cadmio (II)
están en relación molar 1 :1 .
a.l) Especie^ £ue ori£ina_ el__;precij3Ít.a<io^ _
Como la reacción al parecer tiene lugar en la 
relación molar 1:1 se puede escribir:
BFDS2" + Cd2+ t t(BFDS) Cd
a . 2 ) Solubilidad^ £n_cal¿ent¿.
La disolución del precipitado en caliente, se 
explica por el desplazamiento hacia la derecha 
del siguiente equilibrio:
t(BFDS) Cd £ BFDS2" + Cd2+
a . 3) ¿oJ^ulailijiad en^exceso de_rea£tl.vo.
La causa se debe a la formación de bis o tris- 
quelatos•
2-
+(BFDS) Cd + BFDS2" t
ó *(BFDS) Cd + 2BFDS2"
a.4) Solubilidad en medio ácido.
£(BFDS)¿Cdl
f(BFDS)3Cdj
4 -
Se debe al predominio de formación del 
"zwitterión11
I (BFDS) Cd + H + t BFDSH" + Cd2 +
a . 5 ) jCnsol_ubilidad. en hidr óxido amónico.
El precipitado tratado con amoniaco se hace 
más Voluminoso, debido a la formación de un 
precipitado con BFDS, mejor nucleado y más 
puro. Debe tratarse de un monoquelato de 
cadmio, de mayor cristalinidad, y, por tan­
to, mayor insolubilidad en exceso de reac­
tivo .
a . 6 ) S_olu]oil_id.aji £n_álcali^s_fuert>es_1>
Se debe a la precipitación del hidróxido de 
cadmio (II)•
4. (BFDS ) Cd + 2 OH" í BFDS2" + |Cd(OH>2
b ) Del precipitado formado en medio amoniacal»
b . 1) E_sp_e c_ie_ cjue_ ina_ e_l_P£e c_ij^ it_a do^
Dadas las propiedades de éste, se puede escribir 
como el monoquelato, debido a no existir en su 
molécula NH^.
La ausencia de WH- ¿e ha comprobado en 
ct precipitado con cobattlnltrlto
módico a pH 4,5.
b . 2) Solubilidad^ en_medio_ácid.°^_
Se debe a la formación del "zwitterión" por des 
plazamiento a la derecha del equilibrio:
*(BFDS)Cd + H+ í BFDSH" + Cd2+
Comportamiento de BFDS frente a diferentes com­
puestos de cadmio (II).
El hidróxido de cadmio se disuelve en exceso de BFDS 
por acción del calor esta disolución se enturbia, re 
precipitando el hidróxido (pH=13)» confirmándose una 
vez más la existencia de quelatos solubles inestable 
al calor (temperatura de ebullición) a este pH.
Cuando se obtiene el hidróxido de cadmio (II) en me­
dio amoniacal, se solubiliza en BFDS pero a medida 
que transcurre el tiempo, precipita blanco de aspec­
to totalmente distinto al del hidróxido (pH=ll), lo 
que confirma la existencia de la especie insoluble 
BFDS-Cd(II), obtenida en este medio.
También es soluble en BFDS el cianuro de cadmio, ob­
teniéndose una solución de color amarillo, e insolu­
bles el sulfuro y carbonato, incluso en caliente.
Conclus ión•
El ión cadmio(II), puede formar especies insolubles
como monoquelatos, cuando el reactivo está en rela­
ción molar 1:1 al catión o bien en medio amoniacal 
en exceso de BFDS, y especies solubles como bis o 
trisquelatos, siendo estos últimos estables en me­
dio ácido (pH=2 ) y en medio alcalino (pH=12). Estas 
suposiciones se demuestran en el estudio posterior.
—14
Ps(BFDS)Cd (9*pH<ll)<10 i puesto que es más in- 
soluble que el CO^Cd.
ENMASCARAMIENTO.
En la Tabla II se resume el estudio realizado acer­
ca del poder enmascarante de BFDS sobre las reaccio­
nes de cadmio(II); los resultados indican que BFDS 
interfiere en la precipitación del hidróxido y car­
bonato e inhibe las reacciones de cadmio con hidróxi­
do amónico y cianuro potásico, con este último, el 
color amarillo de la solución de cadmio(II) y BFDS, 
se intensifica.
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 nm. 
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-4concentración en reactivo y catión era de 3 x 10 M 
_4
y 10 M respectivamente.
TABLA II
ENMASCARAMIENTO DEL CADMIO (II)
Fenómeno Producto deKeaCLlVO observado reacción
NaOH 2M Por acción del calor, precipita blanco. >Cd(OH)2
NH .OH 2M 4
Precipitado blanco que 
2+contiene Cd y BFDS, 
y no NH^
+ (BFDS)Cd
C03Na2 
0,5 M
En frío no se observa reac 
ción. Por acción del calor 
se descompone y se obtiene 
otro precipitado blanco 
de distinto aspecto.
+Carbonatos 
básicos de
Cd2+
SH2
Precipitado amarillo en 
medio ácido clorhídrico + SCd
CNK 2M
Se intensifica el color 
amarillo de la disolu­
ción del complejo
r -t (2n-2) - 
r(BFDS)^Cd -
(*)
BFDS-Cd(II) -
-c n ”
NOTA - (*) El producto dz Kzazzlón zxpaz¿to no ka 
¿¿do z¿tad¿ado zaantltatlvamzntz, poti 
lo qaz la zxpfiz¿¿6n zotuiz¿pondz a ana 
4apazsta zompo¿¿z¿6n zaal¿tat¿va.
Cd (II)- BFDSCIO*4 M)
(v. BFDS)
I.O-
0,8-
0.6-
0,4-
200 300 X  ( n m )
Flg. 4 a
De los espectros obtenidos frente a blancos prepa­
rados de igual manera pero exentos de cadmio(II) 
(Fig. 4 ja, donde se muestran los más representati­
vos), parece deducirse que en medio ácido, pH 3*5 
se obtiene un único máximo de absorción a la longi­
tud de onda de 230 nm. A partir de 300 nm, el posi­
ble complejo formado se hace hipocrómico respecto al 
reactivo.
A pH>5 el pico de absorción a 250 nm desaparece y 
se originan dos nuevos máximos, uno a la longitud 
de onda de 325 nm y otro menos intenso a 300 nm.
En la región visible, a partir de 400 nm, no se ob­
servan bandas de absorción debido a que el posible 
complejo de Cd(II)-BFDS es amarillo muy pálido.
INFLUENCIA DEL pH.
En la Fig. 4 la, se representa la influencia que ejer 
ce la variación del pH sobre el complejo Cd(II)-BFDS 
a x = 250 y 325 nm respectivamente. Se observa que 
el posible complejo responsable del máximo de absor­
ción a 250 nm se forma en el intervalo de pH compren 
dido entre 2,5 y 4,5» El máximo valor de absorbancia 
se obtiene a pH 3 i5*
En la gráfica correspondiente a 325 n m , se observa 
que a partir de pH 4,0 hay un aumento de absorbancia
IX * 250 nmCd (II) - BFDS (I0*4 M) 
( v. BFDS) X = 325 nm
0,8-
0.6-
0,2-
Fig. 4 b
obteniéndose su máximo valor a pH 7-8,5» A partir de 
pH 12, hay una disminución brusca en el valor de la 
misma y a pH 13 se hace nula.
Interpretación de los resultados.
De acuerdo con los valores de pK del reactivo, se 
puede interpretar que la especie iónica del ligando
que reacciona a pH 3,5 es BFDSH”. Como a este pH el
* / 2 +  ión Cd(II) existe en solución como Cd , el posible
mecanismo de reacción debe ser:
(2n-2)-
;+ t [(n BFDSH” + Cd2" 1 |(BFDS) Cdn + n H+
A pH 7-8,5 la especie de reactivo que predomina es 
2»
BFDS ; el Cd(II) a estos pH se encuentra como 
Cd(OH)^ precipitado, por lo que la reacción que pue­
de asignarse para la formación del posible complejo 
es :
m BFDS2" + +Cd(OH)2 £ (BFDS) Cdm
-i ( 2m-2) -
+ 2 OH'
Como en el caso del cinc la aparición de bandas de 
máximo a pH>3,5 y desaparición de éstas puede indi­
car la formación de complejos de estequiometría dis­
tinta •
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 250 y 
325 nm para estudiar la composición de los posibles 
complejos formados a pH 3»5 y 7»0 respectivamente.
El método que se ha llevado a cabo para su determi­
nación es el de la fracción molar. No se ha podido 
aplicar el método de las variaciones continuas debi­
do a que en la región U.V. presentan bandas de absor­
ción muy intensas reactivo y complejo.
Método de la fracción molar.
Las medidas de absorbancia se han llevado a cabo man­
teniendo constante la concentración de ligando
-42 x 10 M en 50 *nl y variando la concentración de 
cadmio(II). Los resultados obtenidos se muestran en 
las Figs. 5 a. y b..
A pH 3,5 y X = 250 nm, se obtienen dos tramos rectos 
de distinta pendiente que se cortan en la relación 
molar M/L = V2, se corresponden con la formación 
progresiva de complejo y el exceso de catión respec­
tivamente.
En la gráfica obtenida a pH 7»0 y A = 325 nm, se ob­
servan también dos rectas que se cortan en la relación 
molar M/L = V3»
Interpretación de los resultados
Los resultados obtenidos en la Fig. 5 a. dan prueba 
inequívoca de la formación de un complejo a pH 3,5 de 
estequiómetría M/L = V2, formado mediante la reac­
ción :
A pH 7 se obtiene también un complejo de estequio- 
metría V3» M/L. La reacción que posiblemente tiene 
lugar es:
A pH 3,5 la pendiente del primer tramo de la curva, 
correspondiente a la formación creciente del comple-
con el exceso de Cd(II) adicionado. El valor de la 
constante global aparente de disociación del comple­
jo formado, se calcula según el método del grado de 
disociación.
En el punto de corte de las dos rectas, el valor de 
la absorbancia A^ es de 0,65 que sería la que corres­
pondería a\ complejo si éste no estuviera disociado. 
Al estar disociado su absorbancia es menor: A =0,57 
luego la diferencia entre A^ y A^ corresponde a la 
fracción disociada o grado de disociación.
2 -
+ 2 H+2 BFDSH + Cd
3 BFDS + tCd(OH) (BFDS) Cd + 2 OH
jo, toma un valor dado por la absortividad molar, 
e = 633^ mol"^ x cm”^ x 1. El segundo tramo de pen­
diente cuya £ = 1000 mol"^ x cm ^ x 1 se corresponde;
mi BFDS I0‘2 M 
final 50 mi
pH = 3,5
X = 250 nm
0,6-
0,4
0,6 00 mi Cd (II) ICT2 M
mi BFDS 10'* MpH *7,0
v. final so miX - 325nm
0.6-
0,2
0,6 0,80,4
mi Cd(ll) I0"z M
Fig. 5
La reacción de equilibrio del complejo en solución, 
de estequiómetria V2 = M/L será:
.+
j^(BFDS)2Cdl 2“ H - 2 t 2 BFDSH + Cd
Si se disocia a %, como la concentración en el equi-
-2 1librio es Cq = 0,5 x 10 x M, la constante glo­
bal aparente de disociación tendrá un valor dado por
2 3
K ** C° ^ 4(0,5 x 10*"2 x 1/50)2 0,123
l - a = 1 - 0,12
= 7,85 x 1011 
pK = 10,1
A pH 7*0 la pendiente del primer tramo recto, tiene 
un valor dado por la absortividad molar 
e 1 = 6750 raol”^ x cm ^ x 1. El grado de disociación
de este complejo será:
a ' = AlA ^ Ag x 100 = x i00 = 11 ’3 %
La reacción en el equilibrio del trisquelato en so­
lución será :
4-1- * _ _ 2 -  „ .2 +(BFDS)^CdJ 3 BFDS + Cd
Por tanto su constante global aparente de disocia­
ción será:
K , _ 27 c0 a 27(0.33 x 10"2 x 1/50)3 0,11^
1-a ~ 1 - 0,11
= 1,27 X l'0“15
pK' = 14,9
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-4concentración en reactivo era de 2 x 10 M en 50
— 2mi y de 0,05 a 0,5 mi de cadmio(II) 10 M; se mi­
dieron las absorbancias a 250 y 325 nm para valores 
de pH 3,5 y 7,0 respectivamente*
Se ha. observado que se cumple la ley de Beer para 
concentraciones de cadmio(II) comprendidas entre
2,3 y 6,8 ppm a pH 3,5 y X = 250 nm y de 2,3 a 4,5 
ppm a pH 7,0 y X = 325 nm, para una concentración 
de reactivo de 107 ppm.
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- Formación de un monoquelato insoluble a pH 4,5-5 
en exceso de metal o bien en medio amoniacal 
(pH 11) en exceso de BFDS.
En exceso de ligando se forman:
- A pH 3,5 un único complejo de estequiometia
V2 = M/L, cuya absortividad molar tiene un valor 
z = 633^ mol”^ x crn”^ x 1. Este complejo se diso­
cia a temperatura ambiente del orden de 20 QC en
12,3 %'• Por tanto su constante global aparente de 
disociación tiene un valor en esas condiciones, 
pK = 10,1 (valor que está de acuerdo con las pre­
dicciones en el estudio cualitativo).
- A pH 7,0 se forma un sólo complejo de estequiome- 
tria M/L = V3, cuya absortividad molar tiene un 
valor z1 = 6750 mol"^ x cm ^ x 1. Este complejo se 
disocia a 20 QC el 11,3 %• Su constante global apa 
rente de disociación tiene un valor pK* = 14,9*
- La ley de Lambert-Beer se cumple en el bisquelato 
de 2,3 a 6,8 ppm y en el trisquelato de 2,3 a 4,5 
ppm cuando se añaden 107 ppm de BFDS.
MERCURIO (I)
El lón mercurio (I) ¿orma muy poco¿ comple­
jo*, debido a ¿a. poca tendencia que tiene e*te 
lón a ¿ormar enlace* coordinado4.
A) REACCION.
Reacciona dando una disolución incolora en medio áci 
do (pH = 2-2,5) estable al calor (temperatura de ebu 
Ilición), al tiempo (4 horas), en el intervalo de pH 
de 2 a 8.
En medio ácido, pH = 2-2,5 y en relación molar 1:1, 
reactivo: catión, se obtiene un 'precipitado blanco 
que desaparece por agitación.
B) ENMASCARAMIENTO.
En la Tabla III, se exponen los resultados experi­
mentales obtenidos, se aprecia que BFDS no llega a 
enmascarar las reacciones de precipitación del mer­
curio (I), excepto en el caso del cromato y difenil- 
carbacida, debido sin duda a la tendencia del ión 
mercurioso a dismutarse al aumentar el valor del pH.
Aunque BFDS, tiene escaso poder enmascarante, sobre 
las reacciones del mercurio (I) con reactivos gene­
rales, dificulta la acción de éstos, apareciendo
TABLA III 
ENMASCARAMIENTO DEL MERCURIO (I)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M Precipitado negro, disminu­ción a pH = 8,5-9
„ 2+ „ 0 Hg y Hg
NH-4OH 2M
No se aprecia reacción has­
ta pH = 9-9,5 en que se 
dismuta.
zr 2+ „ 0Hg y Hg
s h2 Precipitado negro 4SHg y Hg°
C03Na2 0,5M Precipitado amarillo que ennegrece por dismutación. +HgO y Hg^
Cr04K2 0,5M No se aprecia reacción. -
IK 0,5M
La disolución adquiere tona­
lidad parda que por acción 
del calor se enturbia. En 
exceso de reactivo se produ­
ce dismutación.
I4Hg2- y Hg°
ClH 2M
Precipitado blanco. La pre­
cipitación se favorece con 
calor.
+Cl2Hg2
CNK 2M Dismutación Hg(CN)^" y Hg°
Difenil- 
carbacida 
1 %
No se observa reacción. -
Cl2Sn 5 % Reacción de reducción +Cl2Hg2 y Hg°
MOTA - Cuando no se, Indica el producto de, reacción 4e su­
pone que, el complejo no ha sueldo £nans{oh.maclón 
al no habex.se observado cambio alguno en la diso­
lución.
alguna anomalía en cuanto a la tonalidad de los pre­
cipitados y abundancia de los mismos.
Los cx.omatos de mex.eun.lo (I ] , bajo las ioxmas 
amox.¿a o cx.lstallna (241, se disuelven en 
BFVS pon. acción del calox.; el x.esto de los 
jcompueS:tos sólidos que íox.ma el mex.cux.lo (I) 
con los x.eactlvos genex.al.es, son Insolubles 
en ix.lo y en callente en BFVS.
Interpretación.
Los hechos observados, permiten admitir la existen* 
cia de un complejo formado por el ión mercurioso 
y BFDS, poco estable frente a los reactivos genera­
les del mercurio (I).
La reacción que tiene lugar podría ser:
n(4n-2)-
2n BFDS2- + 2 Hg(I) t (BFDS)2nHg2
Siendo n = 1 6 2 (en concordancia con los índices de 
coordinación del ión mercurioso).
ESPECTROS DE ABSORCION.
Con el fin de establecer los espectros de absorción 
correspondientes al posible complejo Hg(I)-BFDS en 
función del pH en la zona comprendida entre 200 y 
400 n m , se utilizaron disoluciones cuya concentra-
-4ción en reactivo y catión fueron de 3 x 10 M y
-410 M respectivamente.
Hq(l)- BFDS (I0“4 M)pH s 3
pH s 7 (v. BFDS)
0,6-
0,4-
0,2
200 X (nm)
Fig. 6 a
De los espectros obtenidos frente a blancos prepa­
rados de igual manera pero exentos de Hg(I), (Fig.
6 a_, en la que se muestran los más representativos), 
parece deducirse que existen diferencias en cuanto 
a la forma del espectro y a la posición de los máxi­
mos de absorción.
En medio ácido, pH<5, aparece un máximo a 250 nm y 
una banda ancha y poco intensa en la región próxima 
a 325 nm, a partir de 3^5 nm, el posible complejo 
se hace hipocrómico respecto al reactivo. A pH>5, 
desaparece el máximo correspondiente a 250 nm y la 
banda próxima a 325 nm se intensifica a la vez que 
se desdobla netamente en dos máximos, uno a la lon­
gitud de onda de 325 nm y otro menos intenso a 305 
nm.
INFLUENCIA DEL pH.
El estudio de la influencia que ejerce la variación 
del pH sobre las absorbancias producidas a 250 y 
325 nm del posible complejo Hg(I)-BFDS, se muestra 
en la Fig. 6 ]d. En ella se observa que a 250 nm los 
máximos valores de absorbancia se obtienen a pH 3i0. 
A valores superiores de pH la absorbancia decrece 
rápidamente, estabilizándose a partir de pH 5»
A la longitud de onda de 325 n m , el máximo de absor-
Hg(l) - BFDS (I0*4 M) - X * 250 nm
(v. BFDS) 2 - X 3 325 nm
0,8-
0,4-
0,2-
PH
Fig. 6 b
ción se obtiene a pH 7-8; a pH comprendidos entre 1 
y 4 se observa una pequeña depresión en la ábsorban- 
cia, para aumentar de forma progresiva hasta pH 7» 
a pH>8, la absorbancia decrece bruscamente, anulándo­
se a pH 11.
Interpretación de los resultados»
El reactivo se encuentra en solución a pH 3,0 bajo
la especie iónica predominante de BFDSH~ y el Hg(I) 
2 +como Hg^ , por lo que la reacción que tiene lugar 
entre las dos especies podría ser:
2n BFDSH" + Hg 2 + (BFDS)2nHg2
(4n-2)-
+ 2n H
A pH 7,0 la especie del reactivo que interviene en
* 2 —la formación del complejo es BFDS ; a este pH el
ión Hg(I) se hubiera dismutado, si no existiera un
ión estabilizante, como es BFDS, aunque por lo que
el posible mecanismo de reacción que puede admitirse
para la formación del posible complejo es:
2m BFDS2“ + 2 Hg(I ) (BFDS) Hg 2m *2
(4m-2)-
Conclusiones•
De lo expuesto anteriormente, puede admitirse la exis­
tencia de uno o más complejos de Hg(I), cuya composi-
ción dependerá del pH.
A pH<5 la especie de reactivo que predomina en so­
lución y por tanto interviene en la formación del 
complejo es BFDSH ; el pH óptimo de formación es
3.0.
A pH>5 la especie predominante del reactivo es 
2-
BFDS ; el pH optimo de formación del complejo es
7.0.
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 250 
y 325 nm, para estudiar la composición de los posi­
bles complejos formados a pH = 3,0 y pH = 7,0 res­
pectivamente. El método aplicado para su determina­
ción es el de la fracción molar. No ha sido posible 
aplicar el método de las variaciones continuas debi­
do a que en la región U.V. presentan bandas de ab­
sorción muy intensas reactivo y complejo y no pre­
sentar bandas en la zona visible.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
- 4constante la concentración de reactivo (2 x 10 M 
en 50 mi para X = 325 nm y de 10 M en 50 mi para 
X = 250 nm), y variando la concentración de mercu-
rio (I). Los resultados obtenidos se muestran en 
las Figs. 7 a , y b.»
A pH = 3,0 y 250 nm, se obtienen dos tramos rectos 
de distinta pendiente que se cortan en la relación 
molar M/L = 1/1,
En la gráfica obtenida e pH = 7»0 y 325 nm, se ob­
servan dos tramos rectos que se cortan en la rela­
ción molar M/L = V2«
Interpretación de los resultados*
A la vista de la Fig, 7 a.» se llega a la conclusión 
de la formación de un único complejo a pH = 3,0 y 
X = 250 nm de composición M/L = 1/1, formado median­
te la reacción:
2 BFDSH + Hgl ^2 + *2 (BFDS)2Hg2
->2- + 2 H
La pendiente del primer tramo de la curva, correspon­
diente a la formación creciente del complejo, toma 
un valor dado por la absortividad molar, e, de 
IO833 mol ^ x cm ^ x 1 . El segundo trano de pendien­
te cuya e = 625O mol ^ x cm ^ x 1 , se corresponde 
con el exceso de Hg(I) adicionado (X de absorción 
2^0 nm); el valor de la constante global aparente de 
disociación del posible complejo se ha calculado se­
gún el método del grado de disociación.
0,5 mi BFDS I0‘z M 
v final 50 mi
p H * 3,0 
X *250 nm
0,8-
0,2
03 0.3 0.4 0,5
nm Hg(l) I0'z M
I mi BFDS I0'2pH *7,0 
X * 325 nm v final 50 mi
1.0-
0.8-
0,6-
0,4-
0,2-
030303 0,4 mi Hg (I) I0'2 NI
Fig. 7
El punto de corte de las dos rectas, tiene una ab­
sorbancia = 0,86 correspondiente al complejo sin 
disociar* Disociado tiene una absorbancia A = 0,84,¿á
luego al grado de disociación , tiene un valor
a = ti. ti x xoo = x 100 = 2 ,3 %
La reacción en el equilibrio del complejo será:
(BFDS)2Hg2
2- H
2 BFDSH" + Hg2+
Si no estuviera disociado, su concentración sería 
— 2 1CQ = 0,4 x 10 x M* La constante global aparen­
te de disociación tiene un valor a 20 QC (tempera­
tura ambiente):
K =
(2 CQ a) C¿q  ^ 2 (Q,4xlO~2 xl/50)2 0,0233 
CQ (1-a) ~ 1 - 0,023
= 1,6 x 10’13
C¿ = C0/2
pK = 12,7
A pH 7»0 y 325 nm se forma un complejo de composi­
ción M/L = V2, (Fig. 7 Id) , la reacción de formación 
podría ser:
2 -4 BFDS + 2 Hg(I)
- t  6 -
(BFDS)4Hg2
La pendiente del primer tramo recto toma un valor 
dado por la absortividad molar
e 1 = 9833 mol ^ x cm ^ x 1 ; el grado de disociación
a '» a 20 QC es:
= AlA- "--2- x 100 = 9 i" 757 ¿7'-78 x 100 = 1 0 ’8
La reacción de disociación en el equilibrio sería
-.6-
í k BFDS2" + Hg2+r(BFDS)¡tHg2
Su constante global aparente de disociación será:
K» CQQt) C¿ a ^ 128(0,45xl0"2xl/50)^ 0,108^
~ CQ (l-a) ” 1 - 0,108
= 1,38 x 10"19
Có = C0/2
pK' = 18,9
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya con
centración en reactivo era de 10 M en 50 mi y de
_ 2
0,05 a 0,5 mi de mercurio(I) 10 M. Se midieron las 
absorbancias a 250 nm y pH 3i0* Se ha observado que 
se cumple la ley de Beer para concentraciones de 
Hg(I) comprendidas entre 2 y 16 ppm.
Análogamente se observó que existe cumplimiento deesta 
ley para concentraciones de Hg(I) comprendidas entre 
2 y 6 ppm a pH 7,0 y X = 325 nm.
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las con­
clusiones siguientes:
- A pH 3,0 se forma un único complejo de estequiome- 
tría 1/1, M/L, cuya absortividad molar es
£  =  10833 mol”^ x cm ^ x 1. Este complejo está di­
sociado a 20 QC, un 2,3 su constante global apa­
rente de disociación tiene un valor, pK = 12,7
- A pH 7,0 se forma un único complejo de estequiome- 
tria 1/2, M/L, su absortividad molar es
e* = 9833 m°l"^ x cm 1 x 1. Este complejo se diso­
cia al pH dado y temperatura de 20 QC un 10,8 % ' ,  
tiene un valor de p K ' = l8,9«
- La ley de Lambert-Beer se cumple en el monoquelato 
de 2 a 16 ppm y en el bisquelato de 2 a 6 ppm, cuan­
do se añaden 53 PPm de BFDS.
MERCURIO (II)
) REACCION.
En medio ácido (pH 1,5) da lugar a una solución in­
colora, estable al calor (temperatura de ebullición), 
al tiempo (4 horas) y en el intervalo de pH desde 
1 hasta 9,5*
Da en medio amoniacal (pH=9,5)i un precipitado blan­
co abundante, siendo la reacción de formación del 
precipitado lenta.
Sensibilidad: pD del precipitado = 3*2
Compo¿ZcZón y z¿tzquZomztA.Za dzZ pAzcZpZtado, 
EZ pAzcZpZtado dZ¿uzZto zn dcZdo nZtAZco 2M, 
da AzaccZón dz mzA.cuA.Zo (II ] con cZoauao 
z¿tanno¿o o dZtZzona y dz BFVS con hZzAAo (11 ] . 
EútudZada ¿u z¿tzquZomztxZa, ¿z ¿Zzgó como az- 
AuZtado a ¿a coA.A.z¿pondZzntz a un monoquzZato.
Propiedades del precipitado.
a) Se disuelve por acción del calor (temperatura de ebu­
llición) , reprecipitando por enfriamiento.
b) El precipitado se descompone en hidróxido sódico con 
formación de óxido mercúrico (pH^12).
) Es soluble en ácidos minerales (pHO.) y en ácido 
acético 2M.
Interpretación.
) Es£6£i¿ £ue origine! e.l_JP£.ec^ i£.itad.oJL
Dado que el precipitado se forma en medio amoniacal
y que la estequiometría corresponde a un monoquela-
to, la reacción será-:-
BFDS2" + Hg(II) t *(BFDS) Hg
El pnzclpltado Z6td zxznto dz 
[nzacclón dz NzóaIza. negativa), 
pon. lo qdz zl amoniaco 4ólo facilita 
un mzdlo alcalino no muy iuzntz.
) Solubilidad «m_hidróxido^ódi^cj _(_2M)^_
En medio fuertemente alcalino (pH 12), el precipita 
do se descompone con formación de óxido mercúrico 
amarillo.
+ (BFDS )Hg- + 2 OH” + BFDS2” + +HgO + H20
) S^olujbil^ida^ «m_medio__ácido_(£H_£ 1_)_•
Se debe al predominio de formación del "zwitterión"
i (BFDS)Hg + H + t BFDSH" + Hg2+
Comportamiento de BFDS frente a diferentes com­
puestos de mercurio (II).
El cromato de mercurio (IX) es soluble en exceso de 
BFDS a temperatura ambiente.
El óxido mercúrico es insoluble en un exceso de BFDS 
incluso a ebullición.
El cianuro de mercurio (II) es soluble en un exceso 
de BFDS por acción del calor.
El resto de los compuestos sólidos de mercurio (II) 
son insolubles en BFDS incluso a ebullición.
Interpretación.
El estudio realizado, permite admitir la existencia 
de un monoquelato de mercurio insoluble y otro so­
luble, cuya reacción vendrá dada por:
Esta suposición se demuestra en el estudio posterior. 
Conclusión.
El mercurio (II) forma especies insolubles en medio 
alcalino de pH<9,5 y especies solubles, estables en 
el intervalo de pH desde 1 hasta 9»5»
n BFDS2- + Hg(II) t f(BFDS
TABLA IV
ENMASCARAMIENTO DEL MERCURIO (II)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M Precipitado amarillo (pü=12) + HgO
NH„OH 2M 4
Precipitado blanco abundan­
te que contiene Hg(II) y 
BFDS
+ (BFDS)Hg
SH2
Precipitado negro a cual­
quier pH + SHg
C03Na2 0,5M Precipitado blanco que con­tiene Hg (II) y BFDS. + CBFDS) Hg
Cr04K2 0,5M No se observa reacción. -
IK 0,5M La disolución adquiere colo­ración amarilla intensa.
1*)
BFDS-Hg (II) —I*"
CNK 2M No se observa reacción. -
Cl2Sn 5 % Precipitado gris. +Cl2Hg2 y Hg°
Ditizona o 
Difenil- 
tiocarbazona 
0,1 %
Complejo de color amarillo 
naranja, extraible en te- 
trac loruro de carbono o 
cloroformo.
Ditizona-Hg(II)
_ ... . ... ...
NOTA - Cuando no ¿z ZndZca zZ producto dz n.zaccZ6n, 6z 
¿uponz quz zZ compZz/o no ka 6u^nJ.do tfianíion.ma- 
z¿6n aZ no kabzK&z ob¿zn.vado zambZo aZguno zn Za 
dZ¿oZuzZ6n.
[*] EZ producto dz ¡izazzZón zxpuzsto no ka &¿do zétu- 
dZado zuantZtatZvamzntz, pon. Zo quz Za zx.psizá¿ón 
zon.n.z£pondz a una ¿upuzóta zompoóZcZdn zuaZZtatZva.
ENMASCARAMIENTO.
La acción enmascarante de BFDS sobre las reacciones 
de precipitación de mercurio (II), se resumen en la 
Tabla IV. Se observa que en presencia de BFDS se in 
hibe la precipitación con cianuro, cromato y ioduro 
con este último la solución toma color amarillo.
Con carbonato, da un precipitado de distinto aspec­
to y coloración al del carbonato mercúrico. Dificul 
ta la acción de los álcalis fuertes.
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la región comprendida entre 200 y 
400 nm; para ello se utilizaron disoluciones que 
contenían reactivo y catión en concentraciones
-4 -43 x 10 M y 10 M respectivamente.
Los espectros obtenidos frente a blancos preparados 
de igual manera pero exentos de mercurio (II) a dis 
tintos pH, muestran variaciones en cuanto a la for­
ma del espectro, a la posición de los picos de las 
bandas de absorción y en la magnitud de la absorban 
cia •
En la Fig. 8 a^, se exponen los espectros más repre­
sentativos; se observa que en medio ácido, pH=2-3 i 
aparecen dos máximos de absorción muy definidos,
Hg (ID-BFDS (I0‘4 M)
<v. BFDS)
,o-
0,8-
0.6 -
0.4-
0.0
200 300 X ( n m )
F¡g. 8 a
uno a la longitud de onda de 250 nm y otro menos in­
tenso a 325 nm, a partir de 3^0 nm el complejo se 
hace hipocrómico respecto al reactivo.
A pH 6-7» la banda a 250 nm desaparece y en su lu­
gar se obtiene un mínimo; el máximo correspondiente 
a 325 nm se hace muy intenso y aparece otro débil 
a 3O5 nm. A pesar de que el máximo a 325 nm es muy 
intenso (A=l,29)» las medidas son poco precisas de­
bido a las absorbancias tan grandes que presentan 
reactivo complejo.
INFLUENCIA DEL pH.
En la Fig. 8 Jb, se representa la influencia que ejer­
ce la variación de pH sobre las absorbancias a 250 
y 325 nm del posible complejo de Hg(II)-BFDS.
Se observa que el máximo valor de absorbancia a la 
longitud de onda de 250 nm, se obtiene a pH 2-3» a 
valores superiores de pH, se aprecia un descenso 
brusco de la absorbancia, de pH 6,5 a 8,5 se estabi­
liza y a pH 10,5 se hace nula.
En la gráfica correspondiente a 325 nm, la absorban­
cia se mantiene constante hasta un valor de pH 2,5 
a partir de este pH hay un aumento progresivo de la 
misma alcanzando su máximo valor a pH 6-7» a valores 
superiores de pH la absorbancia decrece bruscamente 
para anularse a pH 10,5»
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo,
se puede interpretar que la especie iónica del reac
tivo que predomina en solución a pH 2-3 es BFDSH ;
como a estos valores de pH el ión Hg.(II) existe en
2 +solución como Hg , el posible mecanismo de la reac 
ción debe ser:
n BFDSH" + Hg 2 + (BFDS)nHg
(2n-2 ) -
+ n H +
A pH 6-7, la reacción que puede asignarse para la 
formación del posible complejo, teniendo en cuenta
que la especie predominante del reactivo en solu-
2 —  *ción a estos pH es BFDS y que el ión Hg(II) exis­
te como HgO, será:
m  BFDS2" + HgO + h20 X
- ( 2 m - 2 )-
(BFDS) Hg m + 2 OH
Conclusiones.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- A pH<4 se forma un complejo con máximos de absor­
ción a 250 n m ; la especie del reactivo que entra 
a formar parte del mismo es BFDSH ; se elige como 
pH óptimo de formación 2,5*
Hg (II)-BFDS (ICT4 M) 
(v. BFDS)
- X =250nm
X * 325 nm
1.4-
0,8-
0,4-
Fig. 8 b
- A pH comprendidos entre 4 y 9» la especie de reac­
tivo que interviene en la formación del complejo
2 — , ,es BFDS , el pH óptimo de formación es 6-7* El
complejo que se origina presenta máximos de absor­
ción a 325 nm.
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas espectrofotométricas 
a 250 y 325 nm para el estudio de la composición de 
los posibles complejos formados a pH 2,5 y 6,0 res­
pectivamente. El método que se ha llevado a cabo es 
el de la fracción molar. No se ha podido aplicar el 
método de las variaciones continuas debido a que en 
la región ultravioleta presentan bandas de absorción 
muy intensas reactivo y complejo.
Método de la fracción molar.
Manteniendo constante la concentración de reactivo,
2 x 10 ^ M en 50 ®1 Y variando la concentración de 
mercurio (II), se han obtenido las gráficas expues­
tas en las Figs. 9 y Id.
En la gráfica obtenida a pH 2,5 y  ^= 250 nm, se ob­
servan dos rectas que se cortan en la relación molar 
M/L = V2 . El primer tramo recto se corresponde con 
la formación progresiva de complejo. A idénticos re­
sultados se llega a pH 6,0 y X = 325 nm.
mi BFDS I0"2 MpH = 2.5
v final 50 miX * 250 nm
0.8-
0,6-
0,8 mi Hg(ll) I0'206O 0.402
I mi BFDS I0"2 M 
v final 50 mi
pH *6,0 
X *325nm
08-
0,6-
0,4-
0,2-
02 0.4
Fig.9
0,6
0,8 mi Hg(ll) I0"2
Interpretación de los resultados»
Los resultados obtenidos dan prueba inequívoca de
sición M/L = V2, con máximos de absorción a 250 nm.
A pH 6,0 se obtiene también un bisquelato con máximo 
de absorción a 325 nm.
Las reacciones que posiblemente tienen lugar son:
A pH 2,5 y X = 250 nm, la pendiente del primer tramo 
recto de la curva, correspondiente a la formación 
creciente del complejo, toma un valor, dado por la
En el pirnto de corte de las dos rectas, el valor de 
la absorbancia A^ es 0,78 correspondiente al comple­
jo sin disociar. Disociado tiene una absorbancia 
A^ = 0 »7 5i luego el grado de disociación a, tiene un 
va 1 or:
la formación de un único complejo a pH 2,5 de compo-
2+A pH 2,5 2 BFDSH + Hg (BFDS ) ^ Hg + 2 H+
2 -
+ 2 OH
absortividad molar, e , 8750 mol”^ x x 1 .
La constante global aparente de disociación se calcu­
la según el método del grado de disociación.
-  x 100 = x 100 = 3,8 %
La reacción en equilibrio del complejo, a pH 2,5 y 
estequiometría M/L = V2 , será:
r +
(BFDS)2Hg
H
i 2 BFDSH" + Hg*
La concentración del complejo si no estuviera diso-
* —2 1 ciado seria Cq * 0,44 x 10 x M; como por cada
100 moles se disocia a, la concentración en el equi­
librio será: Cq(I-oi). Asi la constante global aparen 
te de disociación tiene un valor a 20 QC (temperatu 
ra ambiente):
2 3
K ** C° a 4(0,*^ x 10"2 x 1/50)2 0,0383
1-a = 1 - 0,038 =
= 1,8 x 10“12
pK = 11,8
En la gráfica obtenida a pH 6,0 y 325 nm, la pen­
diente del primer tramo que corresponde a la forma­
ción del bisquelato, tiene un valor dado por la ab- 
sortividad molar, e f, 12500 mol"^ x cm ^ x 1 ; el 
grado de disociación de este complejo es:
a' = -íj-j x 100 = 1 ,0f~ ^ 02 x 100 = 2,9 %
La reacción en el equilibrio será:
(BEDS)2Hgl t 2 BFDS2" + Hg2+
y la constante global aparente de disoción a 20 QC 
será :
Este ley se cumple en el intervalo de concentracio­
nes de Hg(II) comprendidas entre 2 y 16 ppm en los 
dos casos para una concentración de reactivo de 107 
ppm.
Para realizar este estudio se utilizaron disolucio-
-4nes cuya concentración en reactivo era de 2 x 10 M
midieron las absorbancias a 250 y 325 nm para valo­
res de pH 2,5 y 6,0 respectivamente.
G) CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto anteriormente, se ha 
llegado a las siguientes conclusiones:
- Formación de un monoquelato insoluble en medio amo-
4(0,42x10~2 x 1/50)2 0,0293 
1 - 0,029
= 6,4 x 10“13
pK' = 12,2
F ) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
en 50 mi y de 0,05 a 0,5 mi de Hg(II) 10”2 M; se
niacal (pH 9»5) en exceso de metal.
En exceso de ligando se forma:
- A pH 2,5 un único complejo de estequiómetría 
M/L = V2 , cuya absortividad es
e = 8750 mol”^ x cm ^ x 1. Este complejo está di­
sociado a temperatura ambiente del orden de 20 QC 
un 3,8 %; el valor de la constante global aparente 
de disociación en esas condiciones es pK = 11,8.
- A pH 6 ,0 la absortividad molar del complejo es 
12500 mol"^ x cm ^ x 1. Su grado de disociación a 
20 QC es a 1 = 2,9 % y su constante global aparente 
de disociación tiene un valor de pK' = 12,2.
- La ley de Beer, se cumple en el bisquelato de 2 a
16 ppm cuando se añaden 107 ppm de BFDS.
GRUPO Illa DEL SISTEMA PERIODICO
GRUPO III a: B, Al, Ga, In, TI.
Caracteres Generales.
Tanto el aluminio, como sus congéneres Ga, In, 
TI, son considerablemente más grandes que el boro, lo que 
hace que presenten un carácter iónico y metálico mucho 
más pronunciado. El aluminio elemental es claramente me- 
tálico, pero desde el punto de vista del carácter de sus 
enlaces, debe ser considerado como intermedio entre cova- 
lente e iónico, en este sentido el comportamiento de los 
restantes elementos del grupo es similar al del Al.
El estado trivalente es importante para los cua 
tro elementos, mientras que en cambio, el estado univalen 
te se hace progresivamente más estable a medida que aumen 
ta el peso atómico dentro del grupo, en el caso del TI, 
constituye un aspecto muy importante de su química. La 
existencia de un estado de oxidación inferior en dos uni­
dades a la valencia del grupo, es atribuida al denominado 
efecto del "par inerte". Sin embargo, se ha señalado (25) 
que la causa real del fenómeno no reside en la inercia 
intrínseca del par de electrones, que se manifestaría 
por el valor singularmente alto que tendría el potencial 
de ionización del par de electrones s^, sino en el hecho 
de que la fortaleza de las uniones decrece a medida que 
aumenta Z dentro del grupo.
La tendencia del Al, Ga, In y TI a completar el 
número de coordinación cuatro mediante la formación de 
polímeros, configura un comportamiento general de estos 
elementos, y la formación de anillos de cuatro miembros, 
es, a pesar de las tensiones asociadas con los ángulos de 
valencia, una forma común de alcanzar esa polimerización.
Finalmente, y en contraste con lo que sucede en 
el caso del boro, existe para estos elementos una química 
"catiónica" en soluciones acuosas. Por ejemplo existen 
iones hidratados, sales de oxoaniones y complejos, que 
en todos los casos presentan una estequiometría octaédri­
ca •
El grupo Illb se estudia incluido en las series 
de transición.
ALUMINIO (III)
REACCION.
Al ir adicionando progresivamente BFDS, precipita 
hidróxido de aluminio en cuanto se alcanza la ne­
cesaria alcalinidad; este precipitado es insoluble 
en exceso de BFDS y se hace más abundante por adi­
ción de hidróxido amónico, pero en exceso de álcal 
se solubiliza por formación de aluminato.
S e  ZYU>a.yó La pKz¿ZYizXa cíe aLumXYiXo, zyi 
zL pKzzXpXtado dX&u.zLto zyi éizXdo, pon. 
La. kzo.zzX.6yi zoyi a.LXza.KXna. S ;  a¿X mX¿mo 
¿ e  zompKobó La. au.¿ZYizXa dz BFVS zoyi 
KXzkko [ I I I .
TALIO (I)
REACCION.
No se observa reacción aparente alguna entre 
talio(I) y BFDS.
ENMASCARAMIENTO.
En la Tabla V, se exponen los ensayos realizados 
junto con sus resultados; éstos parecen confirmar 
que el talio (I) no forma complejo con BFDS.
TABLA V
ENMASCARAMIENTO DEL TALIO (I)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
s u 2 Precipitado negro (pH^7) + s t i2
Cr04K2 0,5M Precipitado amarillo +CrO .TI,, 4 2
IK 0,5M Precipitado amarillo + IT1
ClH 2M Precipitado blanco + C1T1
Co (N02)6Na3 (s)
En exceso de este reactivo, 
aparece un precipitado ana­
ranjado. La reacción es 
lenta.
+co(n o 2)6t i 3
Fe(CN)6K3 
0 , 5M
En exceso de este reactivo, 
precipita/ pardo. El lí­
quido sobrenadante adquiere 
color verde.
+ T1(0H)3
P0.H..12MO0- 4 3 3
5 %
Precipita amarillo, que en 
presencia de bromuro, se 
produce una oxidación de 
TI(I) y reducción de Mo(VI) 
a azul de molibdeno.
+PO.Tl0.12MoO- 4 3 3
- NaOH 2M No se observa reacción. -
NH .OH 2M 4 No se observa reacción.
-
C03Na2 0, 5M No se observa reacción. -
NOTA - Nenguno dz lo¿ pKzzX,p¿ta.do¿ 6on ¿otubZzA zn BFVS.
GRUPO IVa DEL SISTEMA PERIODICO
GRUPO IV a : C. Si, Ge, Sn, Pb.
Caracteres Generales.
En varios grupos de la clasificación periódica 
se observa una variación del carácter electronegativo a 
electropositivo al aumentar el número atómico, ésta ten­
dencia es müy evidente en el grupo IV. El carbono es es­
trictamente no metal, el silicio es esencialmente no metá­
lico en sus propiedades químicas, el germanio es un meta­
loide y el estaño y, específicamente, el plomo, son metá­
licos. De la misma manera, existe en general, una dismi­
nución de la tendencia a formar cadenas en el orden 
C>>> Si> GessSn>p>$>Pb; esta tendencia puede atribuirse en 
parte a la disminución de la fortaleza de las uniones 
C-C, Si-Si, Ge-Ge, Sn-Sn y Pb-Pb.
Las electronegatividades de los elementos con 
hibridación sp no decrecen en forma monótona como hubie­
ra podido esperarse, observando la tendencia general en 
otros grupos, siendo el orden C >Ge>Si=*Sn>Pb, esta altera­
ción del orden ha sido atribuida a los efectos del llena­
do de los orbitales ji, y más adelante de los niveles £, 
de los elementos de transición y de los lantánidos, que 
afecta al efecto de pantalla sobre los electrones de va­
lencia en los elementos que les siguen.
En relación a las propiedades estereóquimicas 
de los compuestos de los elementos del grupo IV, se pue­
de decir que para el Si la única valencia importante es 
IV, cuya estereoquímica es casi siempre tetraédrica pero 
ocasionalmente octaédrica. En los restantes elementos, 
aunque aumenta la importancia relativa de la estructura 
octaédrica, también se encuentran algunos compuestos pen- 
tacoordinados•
En el Ge (II) y muy especialmente en el Sn(H) 
se sabe que el par solitario que no es empleado en formar 
enlaces, tiene una influencia importante sobre la este­
reoquímica , ocupando probablemente uno de los vértices 
del octaedro o tetraedro, estas distribuciones se denomi­
nan \fj octaédrica y \j tetraédrica, respectivamente.
GERMAN10 (IV)
REACCION.
Aparentemente no se observa reacción alguna del 
germanio (IV) con BFDS a ningún pH ni por acción 
dél. calor•
ENMASCARAMIENTO.
Del mismo modo se ha observado que BFDS no enmascara 
ni total ni parcialmente las reacciones de germanio 
(IV) con hidróxido sódico, amoniaco, ácido sulfhí­
drico y molibdato amónico.
A la vista de los resultados experimentales, se de­
duce que BFDS no forma complejos con germanio (IV), 
o si los forma son muy poco estables.
ESTAÑO (II)
REACCION:.
En medio ácido (pH=l,5) da con BFDS un precipitado 
rosa voluminoso, permaneciendo inalterable a la ac­
ción del calor (temperatura de ebullición); soluble 
en ácidos (pH^l) y en álcalis (pH=l3) obteniendo 
soluciones de color rosa.
Sensibilidad: pD = 3*7
Compo4¿c¿6n y E¿tzqu¿omztK¿a dzZ pfizcZpZtado.
VZ¿uzZto zZ pKzcZpZtado zn dcZdo cZoA.kZdsu.co (2M), 
puzdz ZdzntZ&ZcaA.¿z zn Za dZ¿oZucZ6n zutano (II) 
con dcZdo 4uZÁkZdA.Zco o aztiZ dz mztZZzno y BFVS 
con hZzA.A.o III).
En zZ z¿ZudZo z¿tzquu.omitA.Zco áz ka ZZzgado a Za 
tizZacZón moZax 3:1 dz KzactZoo:catZón.
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de BFDS incluso en caliente 
(temperatura de ebullición).
b) Es soluble en ácidos (pH$l) obteniéndose solucio­
nes de color rosa.
c) El precipitado es soluble en álcalis fuertes (pH=l3) 
obteniéndose soluciones de color rosa.
Es soluble en completantes de estaño (II), tales 
como oxalato y fluoruro.
Se disuelve con dificultad en exceso de carbonato 
sódico ( 0,5  M )  o amoniaco (2 M ) , sometido a ebulli 
ción, con soluciones de color rosa.
TA.ata.do zZ kZdA.óxZdo dz zutano ( I I )  con 
BFDS 4 z ouZgZna zZ pA.zcZpZta.do A.o¿a dz 
BFVS-Sn( I I ) .
Interpretación.
Esjaejcie (jue ori^ girija ^1  ^recijaitajio^
Parece ser que la especie insoluble formada con 
BFDS y estaño (II) corresponde a:
2 pH>1 
3 BFDS + H^Cl^Sn ¿ M B F D S ^ S n  + 6 Cl“
Sol^ul3ilida<I e^n__á^ijdo.
Se debe al predominio de formación del "zwitterión
+ p5 <:L + 2++(BFDS ) ^ SnH^ + 5 H t 3 BFDSH^ + Sn
JL°¿ubilidad en__ájLca^ li^ s__fuerte^ s^ _
El precipitado es soluble en medio fuertemente al­
calino por formación del ión estánnito.
+(BFDS) SnH. + 7 OH- + Sn(0H)“ + 3 BFDS2- + k H 0 
3 ** 3 “
d ) ¿olubilidad ®n_fluoruro u oxalato.
El hecho de que el precipitado de BFSD-Sn(II), se 
disuelva en fluoruro u oxalato, se debe a la for­
mación de complejos de estaño (II) con estos iones, 
de mayor estabilidad.
ENMASCARAMIENTO.
El efecto enmascarante de BFDS sobre las reacciones 
de precipitación de estaño (II), se resume: en la
Tabla VI; se observa que en presencia de BFDS, se 
inhibe la precipitación del hidróxido estannoso con 
hidróxido sódico, amónico y carbonato sódico.
Estos hechos confirman la existencia de un comple­
jo Sn(II)-BFDS•
TABLA VI 
ENMASCARAMIENTO DE ESTAÑO (II)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M
En exceso de reactivo se di­
suelve el precipitado, dando 
lugar a coloración rosa.
(*)
BFDS-Sn(II)
NH,OH. 2M 4 4
En exceso de reactivo por 
acción del calor, se disuel­
ve con dificultad el preci­
pitado, dando lugar a colo­
ración rosa.
(*)
BFDS-Sn (.11)
SB2
Precipitado amarillo sucio, 
soluble en polisulfuro amó­
nico.
+ SSn
CO,Na2 0,5M
En exceso de reactivo y por 
acción del cálor se disuel­
ve parcialmente el precipi­
tado dando lugar a colora­
ción rosa.
(*)
BFDS-Sn(II)
Azul de me- 
tileno 0,1%
Reducción del reactivo a 
la forma incolora. Sn4+
Cacotelina 
0,25 % Color rojo violeta. Sn4+
NOTA - (*] El producto do, n.cacclón expuesto no ha sido 
estudiado cuantitativamente, dada ¿a poca 
sensibilidad espectn.0 ¿otomótn.lca pon. lo que 
la expresión con.n.esponde a una supuesta com­
posición cualitativa.
ESTAÑO (IV)
REACCION.
No da lugar a ninguna reacción aparente con BFDS, 
puesto que aparece un enturbiamiento originado por 
la hidrólisis del catión, que está exento de BFDS 
(reacción con hierro (II) negativa).
ENMASCARAMIENTO.
De la misma manera se ha observado que BFDS no enmas­
cara ni total ni parcialmente las reacciones de pre­
cipitación de estaño (IV), con hidróxido sódico, hi­
dróxido amónico, carbonato sódico y ácido sulfhídri­
co •
Al parecer el estaño (IV) no forma complejos con 
BFDS o si los forma son muy poco estables.
PLOMO (II)
REACCION.
En medio débilmente ácido (pH 4,5) se obtiene un 
precipitado blanco coloidal, que contiene plomo y 
BFDS.
Sometido a la acción del calor (temperatura de abu- 
llición) se disuelve, pero al enfriar reprecipita.
Sénsibilidad: pD = 3,4
Composición y Estequlome.tA.Xa. del precipitado.
Al txatan. el precipitado con ácido cloA.kldA.lco 
o nítrico (pH 1) se disuelve. En esta solución 
se Identifica el plomo por precipitación con 
ácido sulfhídrico o pon. formación de un comple­
jo con dltlzona, y, se comprueba la existencia 
de BFVS pon. el colon. rojo Intenso que forma 
con lón ferroso.
En el estudio estequlom0.tn.lco, se llegó a la 
relación molar 1:1 de reactivo: catión.
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de reactivo.
b) Como otros precipitados de plomo, éste se disuelve 
en agua caliente, reprecipitando por enfriamiento.
c) El precipitado no es soluble en ácido acético (2M) 
a temperatura ambiente, pero si a ebullición repre- 
cipitando por enfriamiento. Es soluble en ácidos 
minerales fuertes, nítrico (2M) o clorhídrico (2M) 
a temperatura ambiente.
d) Es soluble en exceso de ión cloruro.
e) Es soluble en álcalis fuertes (pH>12).
f) Es soluble en acetato amónico amoniacal.
Interpretación.
a) Es£e£ie üu®. orjLgina_ el_jprej£Í£Í_tado_:_
Como la reacción parece ser que tiene lugar en la 
relación molar 1 :1 , reactivo:catión, el posible 
mecanismo de reacción podría ser:
BFDS2- + Pb2+ ¿ +(BFDS)Pb
b ) Solubilidad^ £n_calient£.
La disolución del precipitado por acción del calor, 
se explica por el desplazamiento del equilibrio:
+(BFDS)Pb t BFDS2- + Pb2 +
c) Solubilidad en medio ácido fuerte.
Se debe al predominio de formación del "zwitterión" : 
+(BFDS)Pb + H+ t BFDSH- + Pb2 +
d) S_olubilidad[ en__exceso l e_ián_ ciaI.uI.0jL
La causa es debida probablemente a la formación del 
complejo PbCl^ :
i (BFDS)Pb + 3 Cl” t BFDS2” + PbCl”
e) JSo^u^ilidacl en^ál^c^li^s^fuer t e^ Sj_
En medio alcalino, el precipitado se disuelve por 
formación de especies básicas de plomo, solubles:
+ (BFDS)Pb + OH” t PbOH+ + BFDS2”
ENMASCARAMIENTO.
La acción enmascarante sobre los reactivos generales 
de precipitación de plomo (II), se resumen en la Ta­
bla VII. Se observa que en presencia de BFDS, se in­
hibe la precipitación de hidróxido, carbonato, iodu- 
r o , cianuro y cloruro de plomo (II).
En cambio no interfiere en la precipitación de cro­
mato, sulfuro, sulfato y dióxido de plomo por ser 
éstos insolübles en BFDS.
CONCLUSION.
A la vista de los resultados obtenidos, se puede ad­
mitir que el plomo (II) forma con BFDS un monoquela- 
to insoluble, inestable a los reactivos generales 
de plomo (II).
d) jSojLulai^idad en_exceso ^ e_ión_cl_urur^ o_:_
La causa es debida probablemente a la formación del 
complejo PbCl^ :
+ (BFDS)Pb + 3 Cl“ Í BFDS2" + PbCl"
e) ¿olubi^idja^ n^__ájLca_li_s___fuer^ t e^s_;_
En medio alcalino, el precipitado se disuelve por 
formación de especies básicas de plomo, solubles:
4- (BFDS )Pb + OH" t PbOH+ + BFDS2"
ENMASCARAMIENTO.
La acción enmascarante sobre los reactivos generales 
de precipitación de plomo (II), se resumen en la Ta­
bla VII. Se observa que en presencia de BFDS, se in­
hibe la precipitación de hidróxido, carbonato, iodu- 
r o , cianuro y cloruro de plomo (II).
En cambio no interfiere en la precipitación de cro­
mato, sulfuro, sulfato y dióxido de plomo por ser 
éstos insolübles en BFDS.
CONCLUSION.
A la vista de los resultados obtenidos, se puede ad­
mitir que el plomo (II) forma con BFDS un monoquela- 
to insoluble, inestable a los reactivos generales 
de plomo (II).
TABLA VII
ENMASCARAMIENTO DE PLOMO (II)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M Se disuelve el precipitado. PbOH+
NH.OH 2M 4 No se observa reacción. . -
s h2 Precipitado negro a cual­quier pH ‘ +SPb
C03Na2 0,5M No se observa reacción. -
CrO.Kn 0,5M 4 2
Precipitado amarillo. La 
reacción es lenta, por ac­
ción del calor se favorece 
la precipitación.
+CrO.Pb4
S0.Ho 2M 4 2
Precipitado blanco, soluble 
en solución amoniacal de 
acetato amónico.
+ SO.Pb 4
IK 2M Se disuelve el precipitado. pbi¡
CNK 2M No se observa reacción. -
C1H 2M Se disuelve el precipitado. pbci;
H202 3 % Precipitado pardo. + PbO-
Ditizona o 
Difenil- 
carbazona 
0,05 %
A pH neutro o ligeramente 
alcalino, se origina un 
complejo de color rojo Ditizona-Pb CU)
MOTA -  Cuando no sz Indica zl producto dz nzacclón sz
¿uponz quz zl complzjo no ha ¿ufando t>ians{oKma- 
clón al no (tabztisz obszsivado cambio alguno zn la 
disolución.
GRUPO Va DEL SISTEMA PERIODICO
GRUPO V a : P, A s , Sb , Bi.
Caracteres Generales»
Los niveles de valencia poseen una estructura 
análoga a la del nitrógeno, sin embargo, salvo en lo que 
respecta a la existencia de compuestos con similar este- 
quiometría, tales como NH^ y PH^NCl^ y BiCl , etc., es­
tos elementos presentan características bastante diferen­
tes a las del nitrógeno.
El comportamiento químico de los elementos va­
ría considerablemente dentro del 'grupo. En muchos casos 
esta variación es claramente regular, pero existen muchos 
casos en los cuales tanto las propiedades químicas como 
las características de los elementos no varían en forma 
continua, como sucede, por ejemplo, con las própiedades 
oxidantes de los pentóxidos. La química del fósforo al 
igual que la del nitrógeno, es esencialmente covalente.
En cambio, el As, Sb y Bi presentan una tendencia defini­
da a formar cationes, que se acentúa a medida que aumenta 
el peso atómico. Todos los elementos del grupo pueden 
completar eventualmente la configuración de los gases no­
bles más próximos, pero este proceso involucra en todos 
los casos una energía muy elevada, lo que hace que en la 
práctica existan muy pocos compuestos significativamente
iónicos, como el Na^P. Por otro lado, la pérdida de elec­
trones es también un proceso enérgicamente desfavorable, 
como lo sugiere los valores de los potenciales de ioni­
zación. Los iones trivalentes de Sb y Bi presentan un cla­
ro comportamiento catónico.
Entre las relaciones más importantes se encuen­
tra la que presentan los óxidos que varían, de netamente 
ácidos, como en el caso del P, a básicos, como el Bi y 
los haluros, que varían de covalentes en el P a marcada­
mente iónicos en el Bi.
Los compuestos pentacoordinados presentan dife­
rentes estereoquímicas en función del estado de valencia 
formal del elemento, los compuestos pentavalentes poseen 
una estructura de bipirámide trigonal. En las especies 
trivalentes existen seis pares de electrones y presentan 
una estructura íj; octaédrica, en la que un par de electro­
nes se encuentra ocupando uno de los vértices del octae­
dro •
ARSENICO (III y V)
A) REACCION.
No dan lugar a ninguna reacción aparente con BFDS.
B) ENMASCARAMIENTO.
Del mismo modo se ha observado que BFDS no enmascara 
las reacciones de precipitación del arsénico (III) y 
arsénico (V) con los réactivos generales de estos 
iones•
Con nitrato de plata, los precipitados de arseniató 
y arsenito de plata son menos abundantes en presencia 
de BFDS, por formación del quelato amarillo 
Ag(l)-BFDS, (ver pág.
Con mixtura magnesiana, el precipitado de arseniató 
amónico magnésico, es más abundante en presencia de 
BFDS debido a la formación de la especie insoluble 
Mg(II)-BFDS, (ver pág.
Al parecer el arsénico (III) y arsénico (V) no forman 
complejos con BFDS o si los forman, son muy poco es­
tables-
BISMUTO (III)
REACCION.
Desde pH 1 hasta pH 9» el bismuto (III) reacciona 
con BFDS para formar un precipitado blanco que con­
tiene bismuto y BFDS •
Sensibilidad: pD = (t,0
Compo¿¿ctSn y E¿£equXome£fita dct pn.ccXpt£ado,
V¿¿otvtendo ct pficctpXtado en dctdo cton.kt.dn.X- 
co 2 M ,  p u e d e  Xden£XiXcan.¿e e n  ta dXbotacXGn 
bX¿mu.£o ( I I I )  con ¿LcXdo ¿u.tik£dn.Xco y 8FVS 
con kXen.n.0 ( . I I ) .
E n  et e¿£u.dXo >it<i££.za.do pafia catenta.*. 4 u  e¿£e- 
qu.Xometn.Xa, ¿e ttcgó a. ta netacXón motan. 3:2 
de neactXvo: catXón,
Propiedades del precipitado.
a) El precipitado es soluble en ácidos minerales 
(pH=l) y en ácido acético (2M).
b) Es soluble en amoníaco, por precipitación de sales 
básicas de bismuto (III).
c) Se disuelve en hidróxido sódico por formación del 
hidróxido de bismuto.
Interpretación.
) Es£e£ie £ue ori^ gi^ na^  e^ l_j>rec^ i^ i_tad^ o^
Como la reacción parece que tiene lugar en la rela­
ción molar 3 J2 , reactivo:catión, se puede escribir:
) ^ o l u b i I ^ i d . a < i  e n _ _ á £ Í j Io s _ .
Se debe al predominio de formación del "zwitterión":
) S o l u b i l i d a d  deJL j s r ^ c l p ^ t a d o  e n _ m e _ d iLo _ _ a b c a _ l in o ^  _ (p H = 1 2 )  •
La solubilidad del precipitado en álcalis fuertes, 
se debe a la precipitación del hidróxido de bismuto
(III) o de las sales básicas:
Estabilidad del precipitado.
La especie insoluble es relativamente estable evolu­
cionando hacia la formación de un precipitado de sa­
les básicas de bismuto, cuya solubilidad es menor en 
medios de débil acidez.
3 BFDS2"* + 2 Bi3+ t +(BFDS) Bi
3 “
+(BFDS)_Bi + 3H+ t 3 BFDSH” + 2 Bi3+ 
3 ^
+BiO
3
ENMASCARAMIENTO .
Los ensayos realizados se exponen en la Tabla VIII 
en ella puede observarse que BFDS no enmascara las 
reacciones generales de bismuto (III), excepto la 
que tiene lugar con ioduro-cinconina cuya acción s 
ve retardada.
TABLA VIII
ENMASCARAMIENTO DEL BISMUTO (III)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M Precipitado blanco. +b í (o h )3
NH„OH 2M 4 Precipitado blanco.
^Sales básicas 
de composición 
variable.
s h2 Precipitado pardo en medio ácido. +S3Bi2
C03Na2 0,5M Precipitado blanco.
^Carbonatos bá­
sicos de com­
posición varia­
ble.
Cr04K2 0,5M Precipitado amarillo. +Cr04 (BiO)2
CNK 2M Precipitado blanco. +Bi(CN)3 *> 
^>l'Bi(OH)3
Sn(OH)” Precipitado negro. ¿Bi0
Ioduro- 
cinconina 
1 %
Precipitado rojo naranja. 
La reacción de formación 
es lenta.
i3b í .b .ih 
B:cinconina
GRUPO Via DEL SISTEMA PERIODICO
GRUPO VI a : S, Se, Te, Po.
Caracteres Generales.
Las estructuras electrónicas de los elementos 
del grupo VI se aproximan a las configuraciones que co­
rresponden al gas inerte que les sigue, en consecuencia 
sus propiedades químicas son puramente no metálicas, con 
excepción de las del polonio, y en menor medida, las del 
teluro. Prácticamente todos sus compuestos son covalentes 
y, como ocurre en el caso de otros elementos no metálicos, 
el concepto de estado de oxidación posee un significado 
puramente formal.
En el grupo de elementos que va del S al P o , a 
medida que aumenta el tamaño decrece la electronegatividad 
el carácter metálico de los elementos aumenta y la ten­
dencia de los elementos a formar complejos aniónicos tam­
bién aumenta.
El decrecimiento de la electronegatividad de los 
elementos del S al Po debilita el carácter iónico de aqué­
llos de sus compuestos que formalmente son análogos a los 
del oxígeno y altera la estabilidad relativa de varios 
tipos de enlaces.
El número de coordinación no está limitado a 
un valor máximo de cuatro ni la valencia está limitada 
a dos, como en el caso del oxigeno, porque en los res­
tantes elementos del grupo hay orbitales ci disponibles 
para ser usados en la formación de enlaces. El azufre 
forma varios compuestos hexacoordinados, al igual que el 
teluro que posee número de coordinación seis.
El azufre tiene tendencia hacia la formación 
de cadenas. A pesar de que el Se y el Te no tienen en 
forma alguna la misma tendencia, forman, sin embargo, 
anillos.
Además de la capacidad de los elementos que 
forman el grupo del S al Po para hibridizar los orbita­
les d con los s. y £. para formar más de cuatro enlaces 
con otros átomos, el selenio, y muy particularmente el 
azufre, parecen emplear muy frecuentemente orbitales 
dir para formar enlaces múltiples.
SELENIO (IV)
REACCION.
Aparentemente no se observa reacción con BFDS a 
pH = 1,5- La solución que es incolora, no se altera 
por acción del calor (temperatura de ebullición), 
permanece inalterable a pH más ácidos y en medio al­
calino (pH = 13)*
ENMASCARAMIENTO .
Como la mayoría de las reacciones generales de sele- 
nio (IV) se fundan en la reducción al estado elemen­
tal, se ha efectuado la reducción con distintos agen­
tes •
Se observa que BFDS inhibe la reducción con cinc me­
tálico , dando lugar a una solución amarilla anaran­
jada; es posible que el enmascaramiento sea debido 
a la formación de quelatos de Zn(II)-BFDS, (véase 
pág.
También dificulta BFDS la reducción de selenio (IV) 
con clururo estannoso, dependiendo del orden de adi­
ción de los reactivos. La reducción se lleva a cabo' 
en el orden.
BFDSH* + Sn(II)  IV) ** precipitado rojo de Se.
y se inhibe en el siguiente orden:
+ C1H
Se(IV) + BFDSH^  Sn(ll) » solución anaranjada,
posiblemente debida al queüato ^SeCl^BFDsJ , en el
2 _
que en el complejo clorado de selenio (IV), SeClg 
se han sustituido dos iones cloruro por una molécula 
de reactivo.
La presencia de BFDS, no interfiere en la reducción 
de selenio (IV) con bisulfito sódico, ioduro potási­
co, ácido sulfhídrico e hidroxilamina.
INTERPRETACION.
De acuerdo con los resultados experimentales, se pue­
de admitir la existencia de un quelato de Se(IV)-BFDíJ 
muy poco estable a la acción de agentes reductores 
de selenio (IV).
TELURO (IV)
REACCION.
No se observa reacción aparente alguna entre teluro
(IV) y BFDS a ningún pH.
ENMASCARAMIENTO.
Del mismo modo se ha observado que BFDS no enmascara 
ni total ni parcialmente las reacciones de reducción 
de teluro (IV) a su estado elemental con ácido sul­
fhídrico, cloruro estannoso, bisulfito sódico e hidro- 
xilamina.
Al parecer el teluro (IV) no forma complejos con 
BFDS.
PRIMERA SERIE DE TRANSICION
ELEMENTOS DE LA PRIMERA SERIE DE TRANSICION.
Caracteres Generales.
En la primera serie de transición los orbitales 
jd se estabilizan con respecto a los ¿  cuando los átomos 
están cargados por lo que predominan los estados de oxida 
ción II o mayores que II en compuestos iónicos de comple­
jos con ligandos que no forman unionesTT. Debido a su es­
tructura electrónica, el segundo potencial de ionización 
del Cu es más elevado que el de los restantes elementos 
por lo que en el caso de este elemento, el estado monova­
lente resulta importante. Los elevados valores de los ter 
ceros potenciales de ionización señalan también por qué 
resulta difícil obtener para Ni y Cu estados de oxidación 
mayores que II. A pesar de que los potenciales de ioniza­
ción proporcionan cierta guia con respecto a las estabi­
lidades relativas de los estados de oxidación, se trata 
de un problema muy complicado, que no se presta a genera­
lizaciones fáciles. Son numerosos los factores que inter­
vienen, entre los cuales citaremos: radios iónicos y es­
tructura electrónica de los iones metálicos, naturaleza 
de los aniones o ligandos, estereoquímica del ión comple­
jo o red cristalina, naturaleza de los solventes u otros 
medios.
A pesar de la complejidad del problema es posi­
ble señalar algunas características comunes:
Desde el Ti al M n , la valencia más elevada que se encuen 
tra y que aparece solo en oxocompuestos y fluoruros o 
cloruros, corresponde al número total de electrones d. 
y ¿  del átomo. La estabilidad del estado más alto decre­
ce del Ti (IV) al Mn (VII). Después del M n , es decir, 
para Fe, Co y Ni, los estados de oxidación más elevados 
son difíciles de obtener.
En los oxoaniones característicos correspondientes a es­
tados de valencia de IV a VII, el átomo metálico está 
rodeado en forma tetraédrica por átomos de oxígeno, mien 
tras que en los óxidos de valencias hasta IV los átomos 
poseen generalmente hibridación tetraédrica.
Los óxidos de un elemento dado son más ácidos a medida 
que aumenta el estado de oxidación y los halogenuros 
son más covalentes y susceptibles de sufrir hidrólisis.
En los estados de oxidación II y III, los complejos en 
solución acuosa o al estado cristalino, poseen gene­
ralmente coordinación cuatro o seis y los elementos 
de. la primera serie son* muy semejantes en cuanto a su 
estequiometría y propiedades químicas.
Con excepción del Cu (I) los estados de oxidación in­
feriores a II se encuentran sólo con ligandos n-ácidos.
TITANIO (IV)
REACCION.
Al adicionar BFDS sobre la disolución acida del ca­
tión, se origina un precipitado blanco gelatinoso 
de hidróxido de titanio (IV), como consecuencia del 
alimento de la alcalinidad de la disolución por dilu­
ción y por acción del propio reactivo.
Sz comprob ó ta pn.z¿ znata dz ttt anto zn zt 
pn.zctpttado dtAuztto zn dctdo ¿ut^dn.tco 1M, 
pon. ta. A z a c z t d n  con agua, oxt gznada o dctdo 
zn.omotn.6ptco, y, la au ¿ znct a dz BfVS pon. 4a 
nz a z c t ó n  con ktznn.o (II) .
ENMASCARAMIENTO.
Se ha observado que BFDS no enmascara las reaccioi- 
nes generales de titanio (IV), ni disuelve los pre­
cipitados de hidróxido, ácido metatitánico y ferro- 
cianuro.
Parece ser que no tiene lugar ninguna reacción di­
recta de titanio (IV) con BFDS.
VANADIO (IV)
EZ vanadto (II/) ttznz ana zon^Zgan.aztón zZzc- 
tn.6nt.za d j , y z¿ zZ z&tado dz v aZ znzt a md¿ z¿- 
tabZz zn 4o Z u z ¿ 6 n, bajo zondZztonz¿ non.maZz¿ . 
La¿ zApzzZzÁ ¿6nZza¿ pn.zdomtnantz¿ zn una d¿- 
A o Z u z t ó n  ¿on 110 (azu.£) y ^ 2^ 5^ íp&n.do) ,
dzpzndt zndo Za zxtótzn zta dz ana y otn.a dzZ p H .
En óoZuctonzA 6uzn.tzmzntz aZzaZZna¿ zZ ^2^ 5^ 
z¿ £dz tZmz ntz oxtdado a vanadto (V) ZnzZuúo 
pon. zZ oxtgzno atmo¿ á¿n.Z.zo (26), pagando pon. 
an z¿tado tntzn.mzdto, poZZmzAo dz &6n.muZa 
(lf 1 o ^28^ 4 ^ ~  > zoZon. vto Zzta o¿zun.o, qaz
pan.zzz zontznzn. 1/ (11/) y 1/(1/) (27).
Lo4 com puz¿to¿ dz oxovanadto (II/) pazdzn 4 zn. 
z a t t 6 n t z o h, nzutn.04 o an¿6ntzo¿ [2 8 y 29), dz- 
pzndtzndo dz Za natun.aZzza dz Zo¿ Ztgando¿ .
REACCION.
En medio ácido (pH=3) BFDS reacciona con vanadio(IV) 
dando lugar a una coloración amarilla-naranja; esta 
disolución es estable al calor (temperatura de ebu­
llición) y al tiempo (4 horas).
Sensibilidad: pD = 4,2
Influencia que ejerce la variación del pH.
Al ir alcalinizando progresivamente la disolución 
amarilla anaranjada de V(IV)-BFDS, se aprecian las
siguientes transformaciones:
a) A pH de 6,5 a 8 , el color de la disolución se 
hace más anaranjado.
b) A pH superiores la disolución adquiere color rosa- 
anaranjado •
c) En medio amoniacal (pH=9) la disolución torna a 
violeta que por ebullición o bien en reposo vira 
a amarilla-anaranjada•
Observación: Se ha comprobado que el vanadio (IV) 
reduce en medio ácido y en presencia de BFDS, el ca­
tión férrico a ferroso, hecho que queda confirmado 
por la formación del complejo rojo de Fe(II)¿BFDS. 
(Exaltación del poder reductor del V(IV) por forma­
ción de un complejo muy estable con la forma redu­
cida del hierro).
Interpretación.
El vanadio (IV) debería estar precipitado como 
^VOÍOH)^ a pH comprendidos entre 3»3 y 8 ,6 ; al no 
aparecer este precipitado, hay que admitir la 
existencia de un complejo V(IV)-BFDS.
La reacción probable es:
2- 2+ T ~I (2n-2 ) -
n BFDS + VCr t (HFDS) VO
ESPECTROS DE ABSORCION.
Con el fin de establecer los espectros de absorción 
correspondientes al posible complejo de V(IV)-BFDS 
en función del pH, en la región comprendida entre 
200 y 700 nm, se utilizaron disoluciones cuya con-
-4centración en reactivo y catión era de 3 x 10 M 
y 10 M respectivamente.
De los espectros obtenidos frente a blancos prepara­
dos de igual manera pero exentos de V(IV) (Fig. 10 a_ 
en la que se muestran los más representativos), pare 
ce deducirse que presentan diferencias en cuanto a 
la forma del espectro, a la posición de los máximos 
de absorción y a la magnitud de sus absorbancias.
Como puede observarse a pH<5, aparece un máximo a 
2^8 nm y una banda débil próxima a 320 nm. A partir 
de nm, el posible complejo, responsable de es­
tas bandas , se hace hipocrómdlco respecto al reacti­
vo •
i
A pH>5, el máximo correspondiente a 2^8 nm desapare­
ce y en su lugar se obtiene un mínimo ; así mismo la 
banda próxima a 320 nm se intensifica con máximo de 
absorción a 325 nm y otro menos intenso a 310 nm. 
Ambos máximos se hacen más netos a pH>5,5 (zona de 
desaparición total del "zwitterión")•
V (IV)-BFDS (I0'4 M) 
(V. BFDS)
I - p H 3 3,0
2 -pH *5-5.5
3 - pH *6,0
0,8-
0,6-
0,4-
0,2
200 300 X (nm)
Fig. 10 a
En la región visible, no se observan bandas de absor­
ción, debido a que el posible complejo es amarillo 
anaranjado pálido.
INFLUENCIA DEL pH.
Se ha estudiado la influencia que ejerce la variación 
del pH sobre el complejo V(IV)-BFDS a X = 248 y 325 
nm (Fig. 10 b^)
En la gráfica obtenida a 248 nm se observa que el má­
ximo valor de absorción se obtiene a pH 3,0 a partir 
del cual disminuye progresivamente hasta pH 9 en que 
permanece constante.
A X - 325 nm, la absorbancia máxima corresponde a 
pH 5-5,5; para valores superiores de pH, la absor­
bancia decrece bruscamente hasta pH 9 en que se esta­
biliza •
A partir de pH 7 > el color amarillo anaranjado del 
posible complejo, adquiere tonalidades desde color 
salmón a violeta, debido sin duda a la inestabilidad 
que presenta el V(IV) en este medio.
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo, 
éste se encuentra en solución a pH 3,0 bajo la espe-
V (IV) - BFDS (10 M) -X* 248nm
V.BFDS 2 - X*325 nm
0.8-
0.6-
0.2 -
2 4 6 8
Fig. 10 b
cié iónica BFDSH"; a pH >5 la especie que predomina 
es BFDS2"
2 +El V(IV) existe en solución a pH 3,0 como VO y
V00H+ ; a valores superiores de pH 5» la concentración 
2 +de VO disminuye y empieza a estar en equilibrio 
con V^O^H", por lo que a partir de pH 6 , disminuye 
bruscamente la absorbancia.
Las reacciones que tienen lugar entre las dos espe­
cies deben ser:
ÍV°2+ n(2n-2 )- fn
A pH 3,0 n BFDSH" +| £ (BFDS^VOj + i
IV00H+ H
2 2+ r (2m-2 )-
A pH 5-5,5 m BFDS + VO X |(BFDS)mV0j
Conclusiones.
A través de todo lo anteriormente expuesto, se ha lie 
gado a las siguientes conclusiones:
Formación de un complejo a pH 3,0 con el máximo va­
lor de absorbancia a 2^8 n m ; la especie del reactivo 
que interviene en la formación del mismo es BFDSH •
A pH 5-5,5 la especie predominante del reactivo es 
2 —BFDS ; el posible complejo a este pH presenta máxi-
mos de absorción a X = 325 nm«
A pH>9 , el complejo se descompone por oxidación del 
V(IV) a V(V).
- (2 m - 2 )-
l(BFDS)mVOJ + 2 OH + ±  02 J
í m BFDS2" + VO" + H20
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 248 y 
325 nm para estudiar la composición de los posibles 
complejos formados a pH 3,0 y pH 5i5 respectivamente
El método que se ha llevado a cabo para su determina 
ción es el de la fracción molar. No se ha podido 
aplicar el método de las variaciones continuas debi­
do a las bandas de absorción tan intensas que presen 
tan reactivo y complejo en la región ultravioleta y 
ha sido necesario, como ya se ha indicado, efectuar 
las medidas frente al reactivo.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
-4constante la concentración de reactivo 2 x 10 M 
en 50 mi y variando la concentración de vanadio (IV)
Los resultados obtenidos se muestran en las Figs.
11 y la.
En la gráfica correspondiente a pH 3,0 y X e 248 nm 
se obtienen dos tramos rectos de distinta pendiente 
que se cortan en la relación molar M/L = l/l• El 
primer tramo recto se corresponde con la formación 
progresiva de complejo; el segundo con el exceso de 
vanadio (IV).
A pH 5 ,5 y X = 325 nm se obtienen también dos rectas 
que se cortan en la relación molar M/L = V2; la pen­
diente de la primera recta se corresponde con la for­
mación progresiva del bisquelato.
Interpretación de los resultados.
A la vista de los resultados obtenidos, se deduce que 
a pH 3*0 se forma un complejo de estequiometría 
M/L = 1/1, formado mediante la reacción:
La pendiente del primer tramo de la curva correspon­
de a la formación creciente del complejo, toma un 
valor dado por la absortividad molar, £, de
j( BFDS ) VoJBFDSH +
V00H
5750 mol
-1 -1 x 1 , la segunda recta de menor pen-x cm
A I mi BFDS IO*2 M 
v final 50 mi 
pH = 3*0 
0,8- X * 248nm
0. 2-
0.6 0,8 mi v(iv) I0"2 M
mi BFDS KT* MpH *5,5
v final 50 miX *325 nm
0,8-
0,6-
0,2-
0,80,4 0,60
mi v(iv) 10 M
Fig.ll
diente (e = 350 mol ^ x cm ^ x 1 ) corresponde al ex­
ceso de V(IV)•
La absorbancia en el punto de corte de las dos rec­
tas tiene un valor de 0,80 perteneciente al com­
plejo si no estuviera disociado. Al complejo disocia­
do, le corresponde una absorbancia A^ = 0 ,7^ luego 
el grado de disociación , a , tendrá un valor a tempe­
ratura ambiente de 20 QC:
« -  A~~á" ~ '2 x 100 = x 100 = 8 -1 *
La reacción en el equilibrio, del complejo en diso­
lución, viene dada por
,+
H
[(BFDS)VOl t BFDSH” + V02 +
La concentración del complejo antes de la disocia­
ción CQ , es 0,7 x 10 2 x 1/50 M.
La concentración del complejo, después de disociarse, 
será CQ (1- a). Luego la constante aparente de disocia­
ción tendrá un valor:
a2 „ -2
K _ 12_______(0,7 x 10 x V30) 0 10,8 . o - 10-7
-  ! _ a  -  1- 0,08 _  y (
pK = 6
A pH 5i5 y X = 325 nm, se obtiene un complejo de es- 
tequiometría M/L = V2 , la reacción de formación po­
dría ser:
2 —* 2 +2 BFDS + ver «- (BFDS)2VO
2 -
La pendiente de la primera recta toma un valor dado 
por la absortividad molar e' = 9166 mol ^ x cm ^ x 1 ; 
el valor del grado de disociación a '1 a 20 QC será:
a ' = -íji X 100 = 0 '8l0 'ai'' ^  x 100 = 17.3 %
La reacción de disociación del bisquelato será
2-
K b f d s )2vo1 + 2 BFDS2- + V02+
y su constante global aparente de disociación será:
_ * C0 a3 _ 4(0,44xl0~2xV50)2 0,173 - i 79 x io"10
" 1 - a  " 1  - 0 , 1 7  " ’ ^
pK' = 9 17
E) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para realizar este estudio se utilizaron disolucio-
-4nes cuya concentración en reactivo era de 2 x 10 M 
en 50 mi y de 0,03 a 1,0 mi de vanadio (IV) 10*"2 M.
Se ha observado que se cumple esta ley para concen­
traciones de vanadio (IV) comprendidas entre 1 y 
ppm a pH 3,0 y X = 248 nm y de 1 a 3»! PPm a pH 5*5 
y A = 325 nm.
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- A pH 3*0 se forma un único complejo de estequiome- 
tría M/L = Vi cuya abdortividad molar es
£ = 5750 mol-^ x cm"^ x 1. Este complejo está diso­
ciado a pH 3*0 y temperatura ambiente de 20 QC Tin 
8,1 %, su constante aparente de disociación tiene 
un valor en esas condiciones dado por su pK = 6 .
- A pH 5*5 se forma también un sólo complejo de es- 
tequiometría M/L = V2 , su absortividad molar es
e' = 9166 mol ^ x cm ^ x 1. El grado de disocia­
ción del bisquelato a 20 QC es de 17*3 % y el valor 
de la constante global aparente de disociación es 
pK' = 9,7-
- La ley de Lambert-Beer, se cumple a pH 3 *0 entre 
1 y 5*1 ppm, y a pH 5*5 entre 1 y 3*1 ppm, cuando 
se añaden 107 ppm de reactivo.
VANADIO (V)
El vanadio [V) en medio dcldo se zno.az.ntKa 
bajo las especies Iónicas 1/0^  (amanillo) y
[ na r a n j a ], p re domi nando la exi st e n c i a  
de ana a otra de acaerdo con el pH de la d i - 
4 olaclón.
En medio alcalino, la acidez del vanadio (l/) 
no per mite la e x i sten cia de cationes y se 
encaentra bajo las especies anlónicas Inco- 
lo>iai V04 H~ , V O . H 2 ' y VO^'.
REACCION.
En medio ácido (pH=2), BFDS reacciona con vanadio(V) 
originando una coloración amarilla, más anaranjada 
que la que tiene el catión en disolución, estable 
al calor y al tiempo (4 horas).
Sensibilidad: pD = 4 , 3
4
Influencia que ejerce la variación del pH.
Al ir adicionando hidróxido sódico 0,1 M a la diso­
lución amarilla de V(V)-BFDS se aprecian las siguien­
tes transformaciones de color:
a) A pH = 3-4,5 y por acción del calor (sin llegar 
a hervir) la disolución adquiere color anaranja­
do •
b) A pH£7 se decolora la disolución y por ebulli­
ción, queda incolora*
ENMASCARAMIENTO.
Experimentalmente se ha observado que BFDS no enmas­
cara las reacciones de vanadio (V) en medio ácido, 
asi como las correspondientes en medio alcalino*
Unicamente resultan enmascaradas las reacciones de
* 3—precipitación del ión VO^ , con nitrato de plata, en
la que la coloración amarilla inicial se acentúa 
probablemente debido a la formación del complejo 
Ag(I)-BFDS (véase pág. ) y , la que tiene lugar 
con cloruro bárico, en la que se origina un preci­
pitado blanco más abundante y de distinto aspecto al 
vanadato de bario debido a la especie insoluble 
Ba(II)-BFDS (véase pág.
Con ácido sulfhídrico la disolución adquiere colora­
ción amarilla-verdosa en medio ácido, seguramente 
debido a la reducción de VO* a V^+ ó VOH^+.
Int erpretac ion.
El complejo que forma el vanadio (V) con BFDS es 
inestable frente a los reactivos generales del va­
nadio (V) •
La posible reacción será:
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700
nm; para ello se utilizaron disoluciones cuya con-
t —4centración en reactivo y vanadio (V) era de 3 x 10
-4y 10 M respectivamente*
Los espectros se han obtenido frente a blancos pre­
parados de igual manera pero exentos de vanadio (V); 
los más representativos se muestran en la figura 12 
en la que se observan variaciones en cuanto a la for 
ma del espectro y a la posición de los máximos de 
absorción*
En medio ácido, pH 3,0 se obtiene un máximo a 248 nm 
y una banda débil de 300 a 325 nm; a partir de 325 n 
el posible complejo responsable de estas bandas ab­
sorbe menos que el propio reactivo.
2 - +n BFDS + VO 2 **- (BFDS) V0n n 2
tV (V)- BFDS (I0 '4 M)
(V. BFDS)
as-
0*4-
0.2
200 300 X (nm)
Fig. 12 a
A pH 5-5»5 ©1 máximo correspondiente a 248 nm desapa­
rece, a la par que la banda de 3^0 - 325 nm se inten­
sifica •
El color del posible complejo formado es amarillo 
pálido, por lo que no se observan bandas de absorción 
en la región visible.
Los espectros son semejantes a los obtenidos con 
V(V), pero la banda de 248 nm es más intensa en este 
caso, V(V), mientras que la de 3°0 - 325 nm presen­
ta mayores absorbancias para el estado de oxidación 
inferior.
INFLUENCIA DEL pH.
El efecto que la variación de pH tiene sobre las ab­
sorbancias producidas a 248 y 325 nm, se muestran 
en la Fig. 12 la.
En la gráfica a X = 248 nm se obtiene el máximo va­
lor de absorción a pH 3»0» a valores superiores de 
pH la absorbancia decrece bruscamente hasta pH 5 a 
partir del cual disminuye de forma más moderada has­
ta pH 7.
En la gráfica correspondiente a X = 325 nm, el máxi­
mo valor de la absorbancia se obtiene a pH 5-5»5? a 
partir del cual disminuye bruscamente hasta pH 7«
V (V) - BFDS (10** M) 
V. BFDS
I - X * 248 nm
2 - X = 325 nm
0,8-
0,6-
0,4-
0,2 -
Fig. 12 b
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo, 
éste se encuentra en solución a pH 3*0 bajo la es­
pecie iónica BFDSH y el vanadio (V) como VO*.
La reacción que posiblemente tiene lugar entre las 
dos especies es:
n BFDSH" + VO* 1 f(BFDS) VO 1 
2 ^ L n 2 J
(2n-l)-
+ n H
A pH 5-5*5» la especie del reactivo que predomina 
2 —es BFDS y el vanadio (V) a este pH se encuentra 
como V^O^H^ .
La reacción de formación debe ser:
2 m BFDS2" + Vo0_H" + 3 H* t 2 7 3
(BFDS) V0n m 2
(2m-l) _
+ 3 H20
Conclusiones«
A través de todo lo expuesto anteriormente, se lle­
ga a las conclusiones siguientes:
- A pH 3,0 se forma un complejo con máximos de absor­
ción a 248 n m , la especie del reactivo que inter­
viene para su formación es BFDSH".
- A pH 5-5,5 la especie predominante del reactivo 
2 -
es BFDS ; el posible complejo a estos pH presen­
ta máximos de absorción a X = 325 nm.
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a las 
longitudes de onda de 248 y 325 nm para estudiar la
i*
composición de los posibles complejos formados a 
pH 3,0 y pH 5 ,5 respectivamente.
El método que se ha llevado a cabo para su determi­
nación es el de la fracción molar. No ha sido posi­
ble aplicar el método de las variaciones continuas 
debido a las bandas de absorción tan intensas que 
presentan reactivo y complejo en la región TJ.V.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
-4constante la concentración de reactivo 2 x 10 M 
en 50 mi y variando la concentración de vanadio (V). 
Los resultados obtenidos se muestran en las Figs.
13 y b.
A pH 3,0 y 248 nm se obtienen dos tramos rectos de 
distinta pendiente que se cortan en la relación 
molar M/L = 1/1.
mi BFDS I0“2 IV!
v final 50 mi
02 06 08
mi BFDS I0“¿ MpH = 5,5
v final 50 miX * 325 nm
0,6-
0,4-
0,2-
0,80,60,402
mi v (v) I0"2 M
Flg .13
En la gráfica obtenida a pH 5i5 y  ^ = 325 nm, se ob­
servan también dos rectas que se cortan en la relación 
molar M/L = V2 .
Interpretación de los resultados.
Los resultados obtenidos, mostrados en la Fig. 13 j*, 
a pH 3,0 y \ = 2^8 nm dan prueba inequívoca de la 
formación de un único complejo de composición 
M/L = 1/1 formado mediante la reacción:
La pendiente del primer tramo recto, correspondiente 
a la formación creciente del monoquelato, tiene un 
valor, dado por la absortividad molar
ponde al exceso de V(V).
El valor de la constante aparente de disociación, se 
calcula según el método del grado de disociación.
El punto de corte de las dos rectas, tiene una ab-
el grado de disociación, oti a temperatura ambiente 
del orden de 20 QC será:
BFDSH" + VO*¿á + H
+
e = 7500 mol ^ x cm ^ x 1; la segunda recta de pen­
diente más suave (e = 2553 mol x cm"^ x l) corres
sorbancia = 1,1 que corresponde al complejo sin 
disociar. Disociado, tiene una absorbancia A_ = 1,03;
A, - A
a =  2- x 100 = y»l2Z x 100 = 6,3 %
1 ^
El complejo formado en solución acuosa, estará en 
equilibrio con sus iones según la reacción:
(BFDS)V02
- H +
t BFDSH- + VO*
La concentración del complejo, si no estuviera diso­
ciado, tendría un valor Cq = 7t3 x 10  ^x  V50 M. La 
concentración de complejo que queda después de la 
disociación será: Cq(I-ci).
Luego el valor de la constante aparente de disocia* 
ción será:
K
■ % £  ■ ° '06i2 ■ ^  * io'7
pK = 6,2
A pH 5,5 se obtiene también un solo complejo de este- 
quiometria M/L = V2 cuya reacción de formación será:
,2- r n 3-
k BFDS + V207H - + 3 H+ * 2 (b f d s)2v o 2 + 3 H20
La pendiente del primer tramo recto que corresponde 
a la formación creciente del bisquelato, tiene un va­
lor dado por la absortividad molar,
^ ' = 5833 mol ^ x era"'*' x 1. El segundo de menor pen­
diente (c1 = 1697 mol ^ x cm ^ x 1 ) corresponde al
exceso de vanadio (V).
El grado de disociación de este complejo a 20 2C 
será:
= \  x 100 = 0 |?20~52|4? x 100 = 13,3 % 
La reacción de disociación del bisquelato será:
3-t(BFDS)2V02 1 2 BFDS2- + V02
por tanto, su constante global aparente de disocia­
ción será:
_ k  C0 a3 _ 4(0,45x10'2 x V50)2 0,133 _ 8 2 10-11
* ' 1- cc “ 1 - 0,13 " ’
pK' = 10,1
F) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-4concentración en reactivo era de 2 x 10 M en 50
— 2mi y de 0,1 a 1,0 mi de vanadio (V) 10 M; se mi­
dieron las absorbancias a 248 y 325 nm, a pH 3*0 y 
pH 5,5 respectivamente.
Se ha observado que se cumple la ley de Lambert- 
Beer para concentraciones comprendidas entre 1 y 6,2 
ppm a pH 3 10 y X = 248 nm y de 1 a 3»1 PPm a pH 5 15
y A = 325 nm; para una concentración de reactivo de 
107 ppm.
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- A pH 3,0 se forma un único complejo de estequiome-
tria M/L = l/l, tiene una absortividad molar
e = 7500 mol ^ x cm ^ x 1. Dicho complejo se diso­
cia a temperatura ambiente del orden de 20 QC un 
6,3 % y su constante aparente de disociación tiene 
un valor dado por su pK = 6 ,2 .
- A pH 5,5 se obtiene un bisquelato de absortividad 
molar e ' = 5&33 mol x cm ^ x 1. Su grado de di­
sociación a 20 QC es de 13»3 % Y su constante glo­
bal aparente de disociación es p K 1 = 10,1.
- La ley de Beer se cumple a pH 3,0 y A = 248 nm de
1 a 6,2 ppm y a pH 5i5 y A = 325 nm de 1 a 3»1 ppm,
cuando se añaden 107 ppm de reactivo.
CROMO (III)
A) REACCION.
No se observa reacción aparente alguna entre BFDS 
y cromo (III) a ningún pH.
B) ENMASCARAMIENTO.
Se ha comprobado que BFDS no enmascara ni total ni 
parcialmente las reacciones de precipitación de 
cromo (III) con hidróxido sódico, amoniaco y carbo­
nato sódico, asi como las reacciones de oxidación 
con periodato o agua oxigenada.
Del mismo modo se ha observado que BFDS no inhibe 
las reacciones del cromato con ácido sulfhidrico, 
cloruro estannoso, agua oxigenada y difenilcarbacida, 
excepto la que tiene lugar con plata (I) por forma­
ción del complejo amarillo de Ag(I)-BFDS (véase pág.
De acuerdo con estos resultados puede admitirse que 
BFDS no reacciona con cromo (III).
ESPECTROS DE ABSORCION.
A pesar de no observar reacción en el estudio cualita­
tivo, se han registrado espectros de absorción de un 
posible complejo de Cr(III) con BFDS¡, ya que en la li­
teratura (2 ) se menciona que este catión forma comple­
jos con o-fenantrolina y 2 ,2' bipiridilo, aunque por 
alguna razón no se describen.
Se han obtenido espectros a distintos p H , de muy’baja 
sensibilidad, correspondiendo la longitud de onda má­
xima a 315 nm a un pH de trabajo 6 . Presenta esta tan­
da, una absortividad molar £ = 2000 mol ^ x cm ^ x 1 .
ESTUDIO ESPECTROFOTOMETRICO.
Se ha estudiado la influencia que el pH ejerce sobre 
la formación del posible complejo, obteniéndose máxi­
mas absorbancias a pH 6 .
A dicho pH y longitud de onda de 3^5 n m , se ha calcula 
do la estequiometría del complejo por el método de la 
fracción molar, obteniéndose una relación molar M/L, 
V2 . Sin embargo dada la baja sensibilidad espectrofoto 
métrica, no ha sido posible calcular su constante glo­
bal aparente de disociación.
MANGANESO (II)
Tiene una estsiuctusia , con los cte.ctA.onc6 si­
tuados en orbitales t nn y e .
5 -g
El lón Mn(XI], íosima numesiosos complejo6 pesio 
las constantes de equlllbstlo pasta la ¿ostmaclón 
de los mismos, con ligando6 que contienen nltsió- 
geno como átomo dadost, no 6on gstande6 en compasea 
clón con las de los cationes dlvalentes de los 
elemento6 que le sIguen (Fe [III - Cu.(II) ). Este 
hecho se debe a que el MnC111 £4 un lón más gstan- 
de y en sus complejos no posee enesigla de estabi­
lización del campo de los llgandos.
A) REACCION.
En medio ácido (pH=3,5) se forma un precipitado 
blanco, cuando el reactivo está en relación molar 
1:1 al catión. Este precipitado es soluble en medios 
más ácidos, en álcalis y en exceso de BFDS.
Cuando el manganeso (II) reacciona con un exceso 
de BFDS, se origina un complejo amarillo pálido es­
table a temperatura de ebullición, al tiempo (4 ho­
ras) y en el intervalo de pH desde 2 a 10,5*
Sensibilidad: pD del precipitado = 3»8
pD del complejo = 3,9
Composición y Es tequióme tula, del precipitado. -
Vlsuelto el precipitado en ácido nítrico 2M, se 
comprueba la presencia de manganeso [11] con 
ácido sulfhídrico en medio alcalino por forma­
ción de un precipitado rosa y se Identifica BFVS 
con lón ferroso,
Al estudiar su estequlometrla, se llegó a la re­
lación molar J :J de reactivo:catión, confirmán­
dose una vez más que la especie Insoluble corres­
ponde a un monoquelato,
Propiedades del precipitado.
a) Sometido a ebullición, se disuelve el precipitado, 
pero al enfriar, reprecipita.
b) Es soluble en exceso de reactivo, dando lugar a 
una coloración amarilla.
c) El precipitado se disuelve en ácido acético 2M y
en ácidos minerales (C1H, ó NO^H) diluidos.
d) Se disuelve en cianuro potásico 2M, carbonato sódi­
co 0,5M e hidróxido amónico 2M; por acción del ca­
lor precipita blanco que se oscurece por oxidación 
a Mn^O^, e incluso algo a MnO^, por el oxígeno del 
aire •
) Es soluble en hidróxido sódico 2M, pero lentamente
se origina un precipitado pardo de Mn 0 (y algo de
“ j
MnO^).
Interpretación.
) Especip cjue. origina^ el_;P£eci£itado^_
Dadas las propiedades de éste, al parecer la reac­
ción que tiene lugar es:
BFDS2" + Mn2+ J + (BFDS)Mn
) S_olulDÍ_lida(I pn__c al d^ e n t e^ .
Se explica por el desplazamiento hacia la derecha 
del siguiente equilibrio:
+(BFDS)Mn j BFDS2" + Mn2+
) S^ o_lu_bil^ id.ad^  jen exceso jie_rpaptivp.
La causa es la formación de bis o trisquelatos: 
1(BFDS )Mn + BFDS2’ * j(BFDS) ^ Mn
6 2- r i 4 -l(BFDS )Mn + 2 BFDS J l(BFDS) Mn
d ) So lu bilí da d_ en__ájcido¿.
Se debe al predominio de formación de "zwitterión" 
| (BFDS)Mn + H + J BFDSH" + Mn2+
) So^ulai^idael e_n_á_lcalis^
Se explica por la precipitación del hidróxido que 
se oxida lentamente al aire originando precipita­
do pardo de Mno0 (y algo de dióxido de manganeso)
2 3
2 KBFDS )Mn + 4 OH’ + V2 0 2 BFDS2’ + M n ^  + 2 H
Comportamiento de BFDS frente a diferentes com­
puestos de manganeso (II).
Al adicionar un exceso de BFDS sobre algunos compues
tos de manganeso (II) se han hecho las siguientes
observaciones:
aj Los precipitados blancos de hidróxido y carbonato 
se disuelven en BFDS, dando lugar a una colora­
ción amarilla.
b) Los precipitados del óxido de manganeso (III), 
dióxido de manganeso y sulfuro de manganeso (II) 
son insolubles en BFDS, incluso en caliente.
c) Al tratar la disolución del complejo cianurado
de manganeso (II) con BFDS, se descompone, que­
dando la disolución amarilla pálida.
d) El permanganato originado por oxidación del man­
ganeso (II) con bismuto sódico en medio ácido ni-
trico, se descompone con BFDS por formación del 
complejo de Mn(III)“BFDS de color amarillo (véa­
se pág.
Conclusión.
El manganeso (II) puede formar especies insolubles 
como monoquelatos, o especies solubles como bis o 
trisquelatos, siendo éstos estables en medio ácido 
(pH 2) y en medio alcalino hasta pH 10,3* Estas su­
posiciones se demuestran más adelante.
ENMASCARAMIENTO.
Los ensayos realizados acerca del poder enmascarante 
que BFDS ejerce sobre las reacciones de manganeso (II) 
con los reactivos generales, se resumen en la Tabla 
IX.
Se puede observar que BFDS inhibe la precipitación 
de carbonato y cianuro; enmascara también la oxida- 
c i ón a p ermangana t o •
En medio alcalino, retarda la precipitación de óxi­
dos de manganeso (II); a pH superiores a 10, precipi­
ta óxido de manganeso (III) y dióxido de manganeso, 
por acción del calor e incluso con el tiempo a tem­
peratura ambiente.
TABLA IX
ENMASCARAMIENTO DEL MANGANESO (II)
Reactivo 
C1H 2M 
NaOH 2M
NH^OH 2M
C 0 3Na 2 0,5M
SH2
CNK 2M 
BiO^Na (s) 
Pb02 (s)
NOTA -
Fenómeno observado Producto de reacción
Palidece el color amarillo de la 
disolución a pHsl
La disolución adquiere coloración 
parda amarillenta y por la cale­
facción precipita pardo. pH=12
Disolución parda-amarillenta, por 
acción del calor precipita pardo. 
pH = 10,5
La disolución adquiere color par­
do amarillento. (Por acción del 
calor precipita pardo. pH=10,5)
Con exceso de ácido sulfhídrico 
en medio alcalino se oscurece 
la disolución, que por acción 
del calor, se obtiene un preci­
pitado rosa.
Inicialmente' se intensifica el 
color amarillo al cabo de un 
tiempo retorna el color inicial
Llevada a cabo la reacción en 
medio ácido nítrico, no se ob­
serva reacción
Llevada a cabo la reacción en 
medio ácido nítrico, no se ob­
serva reacción
+ Mn2C>3 (+Mn02>
^Mn2C>3 (^MnO 2)
(+Q++Mn2C>3)
IS Mn
Cuando no sz Indica zl producto do. Kzacclón 
4 z 4uponz que, zl complzj o no ha sueldo Isians- 
fio siwaclón al no habztisz obszfivado cai/nblo alguno 
zn la disolución.
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 
nm. Para este estudio se utilizaron disoluciones 
cuya concentración en reactivo y catión era de
-4 -46 x 1 0  M y 2 x l 0  M respectivamente.
De los espectros obtenidos frente a blancos (Fig.
14 a., donde se muestran los más representativos) 
se deduce que únicamente a partir de pH 5 aparecen 
máximos de absorción a la longitud de onda de 324 nm
El posible complejo, responsable de esta banda es 
amarillo pálido, por lo que no se observan bandas 
de absorción en la región visible.
INFLUENCIA DEL pH.
La influencia que ejerce la variación del pH sobre 
las absorbáncias producidas a 324 nm del posible com 
piejo de Mn(II)-BFDS, se muestran en la Fig. 14 b^.
Se observa que la abs-orbancia crece bruscamente a 
partir de pH 5 ? los valores máximos de la misma se 
obtienen en la zona de pH comprendida entre ? y 9*
De pH 9 a 11 la banda sufre un efecto hipocrómico y 
a pH>ll, precipita el hidróxido.
Mn(ll) - BFDS (2.K74 M) 
(V. BFDS)
1,0-
0.8-
0,6-
0,4-
200 300 X (nm)
Fig. 14 a
Mn (II)- BFDS (2. I0’4 M) 
(V. BFDS)
X * 324 nm
0,6-
0,4-
0,2-
PH
Fig. 14 b
El posible complejo no se forma o presenta notable 
inestabilidad a pH<5.
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo,
se deduce que la especie predominante en solución a 
2 -
pH 7-9 es BFDS • Como en ese intervalo de pH el 
Mn(II) existe en disolución como MnOH+ ; la reacción 
que debe tener lugar entre las dos especies será:
Conclusiones .
De acuerdo con lo expuesto anteriormente, se ha lle­
gado a las conclusiones siguientes:
- A pH>5,5 se forma un complejo con máximos de ab­
sorción a 32^ nm.
- La especie de reactivo que entra a formar parte del 
mismo es BFDS^ •
- El pH óptimo de formación es 7-9-
n BFDS + MnOH
(2n-2)-
+ OH
ESTEQUIOMETRIA DEL COMPLEJO FORMADO.
Se han efectuado las medidas espectrofotométricas 
a 324 nm, para el estudio de la composición del po­
sible complejo, a pH 8,0, El método que se ha lle­
vado a cabo es el de la fracción molar. No se ha po­
dido aplicar el método de las variaciones continuas, 
debido a que en la región U.V. presentan bandas de 
absorción muy intensas reactivo y complejo, y ha si­
do necesario, como ya se ha indicado, efectuar las 
medidas frente al reactivo.
Método de la fracción molar.
Las medidas se han llevado a cabo manteniendo cons-
» — 4tante la concentración de reactivo k x 10 M en 5®
mi y variando la concentración de manganeso (II).
Los resultados obtenidos en la Fig. 15, dan prueba 
inequívoca de la formación de un único complejo de 
estequiometría M/L = V3*
Interpretación de los resultados.
A la vista de los resultados obtenidos, se deduce que 
la reacción de formación del complejo obtenido a pH 
8,0 y de estequiometría M/L = V 3 debe ser:
„ k-
3 BFDS2" + MnOH+ + ^(BFDS)^MnJ + OH"
En la Fig. 15» aparecen dos rectas con distinta pen­
diente, la primera corresponde con la formación cre­
ciente del complejo, de absortividad molar 
£ = ^375 mol ^ x cm ^ x 1 y la segunda de pendiente 
más suave (e = 227 mol"^ x cm~^ x 1 ) es debida al ex­
ceso de Mn(II).
pH = 8.0 2 mi BFDS 10'* M
X = 3 2 4  nm v final 50 mi
0.8*
0,6-
0 0.4 08 1.61,2
Fig. 15
El valor de la constante global aparente de disocia­
ción del complejo formado, se calcula según el méto­
do del grado de disociación.
El punto de corte de las dos rectas tiene una absor- 
bancia = 0 ,6l correspondiente al complejo sin di­
sociar. Disociado, tiene una absorbancia AQ = 0,50 
luego el grado de disociación , a , a temperatura am­
biente , del orden de 20 QC será:
o 11a =    x 100 = x 100 = 1 8 %
El complejo formado en solución acuosa, estará en 
equilibrio con sus iones según la reacción:
(BFDS) Mn 3 BFDS2- + Mn2+
La concentración del complejo si no estuviera diso­
ciado, CQ , tendría un valor = 0,68 x 10 2 x V50 M. 
La concentración del complejo que queda después de 
la disociación será Cq(I-oi).
Luego el valor de la constante global aparente de 
disociación será:
27 C0 a 27(0,68x10“2 x V 5 0 ) 3 0 ,1 8 ^  
1-a = 1 - 0,l8 “
= 8,7 x 10"14
pK = 1 3 ,1
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para su estudio se utilizaron disoluciones cuya con-
-4centración en reactivo era de 4 x 10 M en 50 rol y
_ g
de 0,1 a 1,0 mi de Mn(II) 10 M; se midieron las ab
sorbancias a 324 nm y pH 8,0.
Se ha observado que se cumple esta ley de 2,2 a 4,4
ppm para una concentración de reactivo de 214,6 ppm.
CONCLUSIONES.
A la vista de los resultados, se ha llegado a las si
guientes conclusiones:
- Formación de un monoquelato insoluble en exceso de 
ión metálico estable en el intervalo de pH 3 a 9«
- En exceso de ligando se forma un solo complejo de 
estequiómetria M/L = V3« El pH óptimo de formación 
es la zona comprendida entre 7 y 9 *
- Dicho complejo se disocia a temperatura ambiente 
de 20 QC un 18 %. Tiene por tanto una constante 
global aparente de disociación, dada por su pK = 
13,1. La absortividad molar del complejo es 
4375 mol”'1' x cm"^ x 1 .
- La ley de Lambert-Beer se cumple de 2,2 a 4,4 ppm 
cuando se añaden 214,6 ppm de reactivo.
MANGANESO (III)
4T teñe ana estractara eZectróntcá d_ , con Zos
eZectrones^ ¿Ztaados- ano en cada orbttaZ t^^
u eZ restante en ano dz tos eM .
* “3
Sus' compZefos, con atto momento dz sptn, saeZen 
ser octaídrtcos, presentando dtstorstón JHAN- 
TELLER, tan acasada como en eZ Cu( II), es dectr, 
con ana gran eZongactón de Zos dos enZaces trans 
y Zos otros caatro más ZguaZes entre st.
REACCION,
Cuando se oxida una disolución de manganeso Gil) con 
bismutato sódico a pH=4 (medio ácido acético - acetato 
sódico) y en presencia de BFDS, se origina una colo­
ración amarilla intensa de un posible complejo de 
BFDS-Mn(III), estable desde pH 2 a 8,5-9»
Sensibilidad: pD = 4,9»
Observaciones,
La disolución amarilla no se altera por acción del 
calor (temperatura de ebullición).
En medios muy ácidos (pH=0,5) la disolución adquie­
re color pardo que por calefacción se descompone dan­
do lugar a una coloración amarilla pálida.
(2n-3)- H + H O
(BFDS)nMn + Mn(III) + n BFDS^ t
Mn(II) + V2 O + n BFDSH* + 2 H+
2 3
Alcalinizando la disolución amarilla, se obtiene un 
precipitado pardo negruzco, a partir de pH 8,5-9? 
asi mismo los precipitados de Mn^O^ o dióxido de man­
ganeso son insolubles en BFDS, incluso en caliente.
La presencia de BFDS inhibe la oxidación del manga­
neso a ión permanganato; si se trata una disolución 
de permanganato con BFDS la descompone por formación 
del complejo amarillo de BFDS-Mn(III).
El complejo rosa de EDTA-Mn(III) no se descompone 
con BFDS, del mismo modo, el complejo BFDS-Mn(III) 
no se destruye con EDTA, si bien en presencia de los 
dos reactivos se forma preferentemente el que tiene 
lugar con EDTA.
Interpretación.
Estos hechos permiten admitir la existencia de un 
complejo amarillo formado por manganeso (III) y BFDS, 
inestable en medios muy ácidos y alcalinos, precipi­
tando en estos últimos óxidos superiores de mangane­
so.
La posible reacción de formación del quelato es
(2n-3)-
n BFDS2" + Mn(III)
ESPECTROS DE ABSORCION.
(BFDS) Mn n
Con el fin de establecer los espectros de absorción 
correspondientes al posible complejo de Mn(III)-BFDS 
en función del p H , en la zona comprendida entre 200 
y 700 nm, se utilizaron disoluciones cuya concentra- 
ción en reactivo y catión era de 3 x 10 M y 10 M 
respectivamente•
Las disoluciones del posible complejo, se prepararon
por oxidación de 0,5 mi de nitrato de manganeso (II)
-2 -2 10 M en presencia de 1,5 mi de reactivo 10 M,
con 0,1 gr de BiO^Na y tamponando con 2 mi de solución 
reguladora acético/acetato sódico, 1M, de pH 4,3i en 
todos los casos; finalmente se ajustaba el pH añadien­
do nítrico o hidróxido sódico según conveniencia, y 
se diluía a 5° mi.
El orden de adición para formar el complejo es también 
importante, ya que siendo el ión Mn(III) inestable 
en medio acuoso, a pH ácidos, es necesario que la 
sustancia estabilizante esté presente, antes de efec­
tuar la oxidación.
Los espectros obtenidos frente a blancos preparados 
de igual manera pero exentos de manganeso (II) a dis­
tintos pH, presentan variaciones tanto en la forma 
como en la posición de los máximos de las bandas de 
absorción.
En la Fig. 16 a_ se muestran los espectros más repre­
sentativos; se observa que a pH 2,5 aparecen dos 
máximos de absorción a X = 252 y 324 nm, de intensi­
dades prácticamente iguales.
A pH 5-6, el máximo obtenido a 252 nm desaparece, al 
mismo tiempo que el correspondiente a 324 nm se hace 
más intenso.
En la región visible, a medida que aumenta la longi­
tud de onda, los valores de absorbancia van decre­
ciendo progresivamente debido al color amarillo, po­
co intenso, que presenta el complejo a estas concen­
traciones.
A pesar de que los máximos de absorción son intensos, 
las medidas son poco precisas debido a las bandas de 
absorción tan intensas que presentan reactivo y com­
plejo.
M n O H ) - B F D S  U O'4
(V. BFDS)
0,6
0,4
0,2
\ (nm)300
200
Fig. 16 a
INFLUENCIA DEL pH.
La influencia que ejerce el pH sobre la formación y 
estabilidad del complejo se muestra en la Fig. 16 Id .
Se observa que la banda de máximo a 252 nm, al dis­
minuir la acidez (2 ,5 <pH<5 ) sufre un efecto hipocró- 
mico. De pH 5 a 8 se mantiene prácticamente constan­
te y a p H .9 se anula.
En la gráfica obtenida a 324 nm, se observa una zona 
de máxima absorbancia a pH 5*6; a valores superio­
res depH esta banda disminuye en intensidad y se ha­
ce nula a pH 8,5»
Interpretación de los resultados.
En la Fig. 16 t> se observa que el complejo responsa­
ble de la banda de absorción a 324 nm se forma a pH 
comprendidos entre 2 y 7; a valores superiores de pH 
el color del complejo disminuye por comenzar la pre­
cipitación del manganeso (III) como Mn 0 .
2 3
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo,
se deduce que a pH 5-6 la especie iónica que existe 
* 2 —en solución es BFDS • Con este ión reacciona el man 
ganeso, siguiendo las etapas siguientes:
Mn (110 - BFDS (I0‘ 252 nm
(V. BFDS) 324 nm
0,2-
2 64 8 10
Fig. 16 b
a) 3 BFDS2- + Mn2+ ( BFDS ) ^ Miij
4-
r 1 + pH=5 15
b) n BFDSj^Mn + ^BiO^Na + 4 H  -■»»
r 1 (2n-3)-
3 (BFDS)nMn + + BiO + Na + (n-3)Mn +
o bien, sin formar el complejo de manganeso (II) 
intermedio:
2- 2+ + PH=5 »5
n BFDS + Mn + + BiO^Na + 4 H f *
1 (2n-3)- + +Bi0+ + 2 H o + Na +
(BFDS) Mn n
ESTEQUIOMETRIA DEL COMPLEJO FORMADO.
Se ha estudiado la estequiometría del complejo a pH 
5»5 y longitud de onda de 324 nm, oxidando en todos 
los casos con 0,1 gr de BiO^Na y tamponando con so­
lución reguladora acético/acetato sódico. El método 
que se ha seguido para su determinación es el de la 
fracción molar. No se ha podido aplicar el método de 
las variaciones continuas, debido a las bandas de 
absorción tan intensas que presentan reactivo y com­
plejo en la región ultravioleta.
Método de la fracción molar.
Se ha mantenido constante la concentración de reacti-
vo 2 x 10 M en 50 mi (aparte de las otras varia­
bles, ya mencionadas) y variando progresivamente la 
concentración de manganeso (II). Asi se ha obtenido 
la gráfica representada en la Fig. 17* En ella se
mi BFDSpH * 5,5
= 324nm v final 50 mi
0,4-
0,80,4 mi Mn (III) ICT2 M
Fig. 17
observan dos rectas de distinta pendiente, que se 
cortan en un punto de estequiometria M/L = V2 , lo 
que demuestra la formación de un único complejo.
Interpretación de los resultados.
Según la Fig. 17 solo se obtiene un único complejo 
de composición M/L = V2 , formado mediante reacción:
2 BFDS2“ + Mn3+ t £(BFDS)2MnJ
La pendiente de la primera recta correspondiente a 
la formación creciente del complejo, tienen un valor 
dado por la absortividad molar £, de 10166 x mol ^ x 
x cm ^ x 1. La segunda recta de menor pendiente 
( e = 2^56 mol ^ x cm ^ x 1 ) corresponde al exceso 
de manganeso (III).
El valor de la constante global aparente de disocia­
ción del complejo formado se calcula según el método 
del grado de disociación.
El punto de corte de las dos rectas, tiene una ab- 
sorbancia = 0,87 que corresponde al complejo sin 
disociar. Disociado, tiene un valor A = 0,84, lúe-¿á
go el grado de disociación a, a temperatura ambiente 
del orden de 20 QC será:
a =  ---   x 100 = £-^2- x 100 = 3,4 %
Para el cálculo de la constante global aparente de 
disociación, consideremos el equilibrio:
pH=515
- 2 BFDS2*” + Mn3+(BFDS) Mn
M
La concentración del complejo si no estuviera diso-
La concentración del complejo que queda después de 
la disociación será: Cq (I-oi).
No ha 4ldo po¿lble. de.te.simlnasi la e.4te.qulo- 
mztsila de.1 complzjo a pH 2,5 y X - 252 nm, 
de.bldo a la4 ab¿osibanc.la4 tan g¡tande.4 que. 
psie.4 e.ntan: sie.ae.tlvo, complz/o y manganeso 
(III) pasta e.4to4 valosie.4 de. ptí y longitud 
de. onda.
E) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones en las
* — 4que la concentración de reactivo 2 x 10 M en 50 mi 
se mantenía constante (junto con las variables men­
cionadas anteriormente), y variando la concentración 
de catión desde 0,1 mi a 0,5 mi de Mn(Il) 10 2 M.
ciado Cq, será: 0,43 x 10*2 x V50 M
4(0,43x10“2 x V50)2 0,0343 
1 - 0,034
1,2 x 10-12
pK = 11,9
Las absorbancias se midieron a 324 nm y pH 5 i5 fren­
te a un blanco preparado de igual manera pero exen­
to de M n (II)•
Se ha observado que se cumple la ley de 1,1 a 4,4 
ppm para una concentración de reactivo de 107 ppm.
F) CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las 
siguientes conclusiones:
- Formación de un único complejo de estequiometría 
M/L = 1/2.
- El pH óptimo de formación es 5-6-
- La absortividad molar del complejo es:
e = 10166 mol x cm ^ x 1 .
- Dicho complejo está disociado a temperatura ambien­
te del orden de 20 QC un 3 i^ %•
- El pK de disociación tiene un valor de 11,9*
- La ley de Beer se cumple de 1,1 a 4,4 ppm cuando
se añaden 107 ppm de reactivo.
HIERRO (II)
6Pasée configuración eZectrónica d , por tanto,
en campos octaédricos débiZes, eZ estado fun-
damcntaZ es tñ y eZ Cínico catado excitado de —Zg
iguaZ muZtipZicidad de sptn es eZ estado e^ .
E n  cZ caso dcZ hierro ( I I I  4 e  requieren campo4
muy intensos para causar cZ apaleamiento eZec-
trónico, por eso, prácticamente todos Zos com-
pZejos de hierro ( I I )  4 on de aZto momento de
2 +4pin, pero aZgunos, como Feífen]^ 4on de bajo 
momento de 4pin. Lo4 e¿pectro¿ de Zos compZej os 
de aZto momento de 4pin 4e deben a Za transi­
ción eZectrónica de orbitaZes t^  y e^.
EZ hierro ( I I )  forma numerosos compZejos, Za 
mayor parte de Zos cuaZes son octaédricos, si 
bien se conocen también tetraédricos.
REACCION.
Da con BFDS una coloración roja intensa, estable des­
de pH 1 a l*t; en medios fuertemente ácidos (pH<0) se 
decolora o aparece precipitado rojo oscuro, dependien 
do de la acidez del medio.
El complejo rojo de BFDS-Fe(II) es estable al tiempo 
(k horas) y al calor (temperatura de ebullición).
Sensibilidad: pD = 7,1 a pH = 13 
pD = 7 , 0  a pH = 2,5
Comportamiento de BFDS frente a compuestos 
de hierro (II).
El hidróxido ferroso y carbonato ferroso, son solubles 
en BFDS con color rojo intenso.
El precipitado blanco verdoso de hidróxido ferroso 
se disuelve totalmente en BFDS, con color rojo inten­
so.
La solubilidad del sulfuro ferroso en BFDS es lenta, 
aumentando a medida que transcurre el tiempo.
El complejo azul de ferricianuro ferroso en presencia 
de BFDS adquiere lentamente tonalidad verde oscura.
ENMASCARAMIENTO.
El efecto enmascarante que BFDS ejerce sobre las reac­
ciones generales de hierro (II), se resume en la Ta­
bla X.
Experimentalmente se observa que BFDS enmascara las 
reacciones generales de hierro (II) en su totalidad.
TABLA X 
ENMASCARAMIENTO DE HIERRO (II)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
C1H 2M No se observa reacción
NaOH 2M No se observa reacción
NH^OH 2M No se observa reacción
CO Na0 0,5M No se observa reacción 
3 ^
SH. No se observa reacción
Fe(CN)6K3
0,5M
Se oscurece elicolor rojo, 
llegando a dar una colo­
ración de tipo verdoso
n
BFDS-Fe (II) -Fe (CN
C^O^Na^ 0 15M No se observa reacción
CNK 2M No se observa reacción
2 —Trtt 0,5M No se observa reacción
3“ ,Cit 0,5M N o se observa reacción
OTA - Cuando no lndlca e.1 pA.oduc.to de. A.cacclón, ¿e supone
que. e.1 complejo no ka su{A.ldo tA.ans {¡0A.maclón al no ha- 
6eA.se obseA.vado cambio alguno en ¿a disolución.
i* [ EZ pA.oduc.to de, A.eacclón expuesto no ha ¿Ido estudiado 
cuantitativamente, poA. Zo que. Za expA.eslón coA.A.esponde. 
a una sapuesta composición cualitativa.
Interpretación»
Los hechos observados permiten admitir la existencia 
de un complejo rojo Fe(II)-BFDS muy estable frente a 
los reactivos generales de hierro (II), hecho que 
está de acuerdo con la bibliografía (l).
La reacción que tiene lugar es:
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en función 
del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 nm; pa­
ra ello se utilizaron disoluciones cuya concentración 
en reactivo y catión era de 1,5 x 10 M y 0,5 x 10 
M respectivamente.
Las disoluciones de hierro (II) se prepararon a par­
tir de sal de Mhor a las que se adiciona previamente 
un exceso de hidroxilamina (10 mi 1 %)•
De los espectros obtenidos frente a blancos prepara­
dos de igual manera, pero exentos de hierro (II),
(Fig. 18 a) , donde se muestran los más representati­
vos , se observa que en la zona comprendida entre 200 
y kOO n m , a pH diferentes, exhiben variaciones en la
n BFDS 2 -
CL
Fi
g.
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forma del espectro, en la posición de los picos de 
las bandas de absorción y en la magnitud de sus ab- 
sorbancias•
En medio ácido, pH 2-3 se obtienen dos máximos a las 
longitudes de onda de 255 y 322 nm respectivamente, 
el primero de mayor intensidad que el segundo,, y una 
banda muy intensa con máximo de absorción a 535 nm; 
como se puede observar de 330 a 3^5 nm, el complejo 
es hipocrómico respecto al reactivo.
En medio alcalino, pH 7-10, el máximo obtenido a 
255 nm desaparece y se obtiene en su lugar un mínimo; 
asi mismo la banda de absorción a 322 nm sufre un 
efecto hipercrómico a la par que se desdobla en otra 
menos intensa a 300 nm; la banda que presenta en la 
región visible. X = 535 nm, se intensifica ligeramen­
te •
De los tres máximos obtenidos, responsables del com­
plejo rojo, el más sensible y específico es el de 
535 nm, pues muy pocos de los complejos formados 
por este reactivo presentan bandas en la zona visi­
ble •
INFLUENCIA DEL pH.
Se ha estudiado la influencia que ejerce la variación
del pH sobre el complejo Fe(II)~BFDS a X = 255» 322 
y  535 nm, respectivamente (Fig. 18 Id) • Se observa 
que los máximos valores de absorbancia a 255 nm se 
obtienen a pH 3; a partir de pH 4 la absorbancia de­
crece bruscamente y se hace nula a pH 6.
A X = 322 nm, existe una zona de pH comprendida en­
tre 1 y 4, en que la absorbancia se mantiene constan­
te; a partir de pH 4, hay un alimento progresivo de 
la misma, alcanzando su máximo valor a pH 7-9» a va­
lores superiores de pH disminuye ligeramente.
En la región visible la intensidad de la banda de má­
ximo a 535 mn» se mantiene prácticamente constante a 
lo largo de la variación de p H , si bien la zona de 
pH óptimo es 4-9»
Interpretación de los resultados.
A la vista de los valores de pK del reactivo, se pue­
de interpretar que la especie iónica del ligando que 
reacciona a pH 3 es BFDSH” ; a este pH, el hierro (II) 
existe en solución como Fe^+.
El posible mecanismo de reacción que tiene lugar en 
la formación del complejo rojo es:
1 (2n-2)-
n BFDSH" + Fe2+ (BFDS) Fe n + n H+
Fe (ll)-BFOS (S .IO *s M) 
(V.BFOS)
I - X * 255 nm
2 - X = 322 nm
3 - X * 535 nm
Fig. 18 b
A pH>5, la especie de reactivo que predomina en so- 
2 _
lución es BFDS
La reacción que puede asignarse para la formación del 
complejo es:
ESTEQUIOMETRIA DEL COMPLEJO.
Se han realizado las medidas espectrofotométricas a 
255» 322 y 535 nm, para el estudio de la composición
del complejo a pH 3 , 7 y 4 respectivamente, por los
este último solo se ha aplicado en el estudio a 
X = 535 nm, debido a las absorbancias tan grandes 
que presentan reactivo y complejo en la región ultra­
violeta .
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
_
constante las concentraciones de ligando (2 x 10 M 
en 50 mi) y variando la concentración de hierro (II).
En la Fig. 19 a^, a pH 4,0 y X = 535 nm se obtienen 
dos tramos rectos de distinta pendiente que se cor­
tan en la relación molar M/L = 1/3.
m BFDS2" + F e (II) t
( 2m -2 ) -
métodos de la fracción molar y variaciones continuas;
Al mismo resultado se llega a pH 3,0 y X = 255 nm 
y a pH 7,0 y X = 322 nm.
Interpretación de los resultados.
Los resultados obtenidos dan prueba inequívoca de la 
formación de un único complejo rojo, de composición 
M/L = V 3 , estable a todos los pH, con máximos de ab­
sorción a x = 255 y 535 nm o bien a X = 322 y 535 nm, 
dependiendo éstos del pH.
Las reacciones que tienen lugar serán:
r 1^“
A pH <5 3 BFDSH* + Fe2+ t (BFDS > «^ Fe + 3 H+
A pH>5 3 BFDS2* + Fe (II) J ^(BFDS )^Fe
A pH 4,0 y X = 5 3 5  nm, el primer tramo recto, tiene 
una pendiente que corresponde a una absortividad 
molar e = 19500 mol ^ x cm ^ x 1 ; el valor de la 
constante global aparente de disociación del comple­
jo formado, se calcula según el método del grado de 
disociación.
El punto de corte de las dos rectas tiene una absor­
bancia A^ = 1 ,34 que sería la que correspondería al 
complejo, si éste no estuviera disociado. Al estar 
disociado su absorbancia es menor A^ = 1,32 la dife­
rencia entre A^ y A^ corresponde a la fracción diso-
I mi BFDS ICT¿ M 
v final 50 mi
1 - pH * 3,0
2 - pH s 7,0
3 - pH s 4,0
X* 255 nm 
X*322 nm 
X 3 535 nm
,6-
0,8-
0,4-
°*8 rrt Fe (II) 10~2 M0,60,4
ml BFDS IO“2M
0,20,40.8 0.6
1,0-
0,6
0,2 0,80,4
ml Fé (II) I0‘¿ M
Fig. 19
ciada o grado de disociación
a = -ij— ^2 X 100 = X 100 = 1,1 %
La reacción de disociación del trisquelato en el 
equilibrio será:
4- H +
(BFDS)^Fe 3 BFDSH" + Fe2+
Si no estuviese disociado, su concentración en el
_ 2
equilibrio seria Cq = 0,3 x 10 x V50 M; como por 
cada 100 moles se disocia ct , la concentración será: 
Cq(I-oi), por lo que la constante global aparente de 
disociación tiene un valor a 20 QC (temperatura am­
biente) :
_ 27 c0 a 27(0,3xl0~2 x V50)3 0 .014 
1-a 1 - 0 , 0 1
= 5,9 x 10-20
pK = 19,2
A pH 3*0 y X = 255 nm, se obtiene para el trisquela­
to una absortividad molar e' = 12500 mol"'*' x cm ^ x 1
el grado de disociación del complejo a 20 QC es
a ' = 2,6 %• La constante de disociación global aparen
te tiene un valor dado por su pK* = 17,5»
A pH 7,0 y X = 322 n m , la absortividad molar del
trisquelato es eM = 16000 mol ^ x cm ^ x 1 ; el com­
plejo a este pH y temperatura de 20 QC está disocia­
do un 2,2 %, tiene por tanto un pKM = 17,9»
Método de las variaciones continuas.
Como se ha indicado anteriormente, este método se ha 
llevado a cabo sólo para el estudio de la composición 
del complejo a pH 4,0 y X = 535 nm.
Se han realizado las experiencias ,-manteniendo cans-» 
tante la suma total de moles de hierro (II) y BFDS 
(Fig. 19 b).
Los resultados dan evidencia de la formación de un 
complejo de estequiometría M/L = V3í dato que está
de acuerdo con el obtenido según el método de la
fracción molar.
La constante global aparente de disociación calcula­
da a partir de las gráficas tiene un valor, dado por 
su pK, de 20,7, (a= 5 18 %)•
F) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Se ha observado que existe un buen cumplimiento de 
esta ley para concentraciones de hierro (II) compren­
didas entre 0,5 y 2,8 ppm, para una concentración de
reactivo de 107 ppm.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
r -4concentración de reactivo era de 2 x 10 M en 50 ml 
y de 0,05 a 0,5 ml de hierro (II) 10  ^M; las ab- 
sorbáncias se midieron a 535i 322 y 255 nm y pH de 
4, 7 y 3 respectivamente,
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- Formación de un único complejo de estequiometría 
M/L = V 3.
- Este complejo a pH 4,0 y X = 535 nm, tiene una ab­
sortividad molar £ = 1 9 5 0 0  mol-^ x cm ^ x 1 ; está 
disociado a 20 QC un 3»^ % y su constante global 
aparente de disociación, toma un valor dado por
su pK = 20-0,7*
- A pH 3,0 y X = 255 nm, presenta una absortividad 
molar £' = 12500 mol"^ x cm”^ x 1 ; está disociado 
a 20 QC un 2,6 % y su pK' = 17,5-
- A pH 7)0 y X = 322 nm, su absortividad molar es
en = Í6000 mol ^ x cm ^ x 1 ; el grado de disocia­
ción a 20 QC es a M = 2,2 % y su pKM = 17 19
- La ley de Lambert-Beer se cumple para concentra-
clones de hierro (II) comprendidas entre 0,5 y 2,8 
ppm cuando se añaden 107 ppm de reactivo.
- Los resultados experimentales oñtenidos, están de 
acuerdo con los encontrados en la literatura 
(1, 6-9) si bien únicamente estudian el complejo 
a X = 535 nm, PANTANI y CIANTELLI (7) hacen referen­
cia a un monoquelato amarillo de Fe(II)-BFDS obte­
nido en medio ácido, que no hemos conseguido obte­
ner •
HIERRO (III)
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Tiene c o n f i gu ra ció n ele c tró ni ca d con los o r ­
bitales t n y e que, con tien en un sólo electrón 
-2g -9
cada, u n o , por lo que no hay est abil iz aci ón  del 
campo de los ligandos, Con ligandos con fuerte 
t e n d e n c i a  al apa leam iento e l e c t r ó n i c o , los c i n ­
co electrones se ac o p l a n  en los orbitales t^ ,
quedando los e v a d o s ,
-9
Con aminas como la 1 , 1 0 - f e n a n t r o l i n a , que p r o d u ­
ce campos lo s u f i c i e n t e m e n t e  intensos como para 
p r o v o c a r  el aparea m i ent o e l e c t r ó n i c o , es capaz 
de formar complejos bastante e s t a b l e s , que p u e ­
den ai s l a r s e  en forma cr i s tal iz ada  con aniones 
grandes como por ejemplo pérelo r a t o .
El hierro lili) t i e n e  gran t e n d e n c i a  a exhibir 
bandas de t r a n s f e r e n c i a  de carga en el U.l/. c e r ­
cano, cuyos extremos de baja energía son s u f i ­
c i e nte m en te intensos en la zona visible como 
para o sc ur e c e r  casi o t o t a l m e n t e  las bandas d-d_ 
mu y  d í b i l e s ,
A) REACCION.
El hierro (III) reacciona con BFDS en medio ácido 
(pH=l,5) para dar un complejo amarillo-anaranjado, 
estable desde pH=l hasta pH=9,5«
Esta disolución es estable también al tiempo (4 ho­
ras), sometida a ebullición se intensifica su color.
Sensibilidad: pD = 4,2
Acción que ejerce BFDS sobre algunos compues­
tos de hierro (III),
El precipitado de hidróxido férrico es insoluble en 
BFDS, incluso en caliente.
El carbonato férrico se disuelve en BFDS obteniéndo­
se una solución de color amarillo anaranjado.
El sulfuro de hierro (III) es insoluble en BFDS a 
temperatura ambiente pero sometido a ebullición se 
disuelve por formación del complejo rojo BFDS-Fe(II).
Al adicionar BFDS sobre el complejo azul de ferro- 
cianuro férrico, en principio no se observa reacción, 
si bien a medida que transcurre el tiempo (30 minu­
tos) va adquiriendo tonalidad violeta que al cabo 
de 24 horas es de color rojo oscuro.
El complejo rojo de sulfocianuro férrico es estable 
frente a BFDS.
El complejo rojo que forma el hierro (III) con el ión 
acetato, se destruye con BFDS dando lugar a una colo­
ración amarilla.
B) ENMASCARAMIENTO.
En la Tabla XI se exponen los resultados obtenidos 
acerca del poder enmascarante que BFDS ejerce sobre 
las reacciones generales de hierro (III).
Se observa que BFDS enmascara la mayoría de las
lugar con hidróxido sódico, amoniaco y sulfocianuro.
Este enmascaramiento, no sólo se debe a la estabi­
lidad del complejo BFDS-Fe(III) sino a la tendencia 
a formarse el complejo rojo BFDS-Fe(Il) debido a su 
gran estabilidad y al carácter reductor que presen­
tan los reactivos generales para efectuar la reduc­
ción producida de hierro (III) a hierro (II) o bien 
a - la formación de posibles complejos ternarios.
Interpretación.
De acuerdo con los resultados experimentales, puede 
admitirse la existencia de un complejo amarillo- 
anaranjado de BFDS-Fe(III) inestable frente a los 
reactivos generales de hierro (III).
La reacción probable es:
reacciones del ión férrico, excepto las que tienen
TABLA XI
ENMASCARAMIENTO DE HIERRO (III)
Reactivo F enómeno observado
Producto de 
reacción
C1H 2M No se observa reacción
Na OH 2M
NH^OH 2M
co3Na2
0,5M
SH
Fe(CN)6K4
0,5M
SCNK 0,5M 
AcNa 0, 5M 
PO^Na 3 0 ,5M
A partir de pH=9,5 se enturbia,y 
por ebullición precipita pardo
Se intensifica el color amarillo 
anaranjado; con dificultad y a 
ebullición precipita pardo
No se observa reacción (pH=9 ); 
sometida la disolución a ebu­
llición precipita pardo.
Reduce al ión férrico a ferroso, 
originándose el complejo rojo 
BFDS-Fe+^ . A cualquier pH.
Se origina color violeta que 
evoluciona al cabo de 24 horas 
a rojo oscuro.
Color rojo en medios ácidos y 
alcalinos (C1H, AcH y NH^OH)
Se intensifica el color ama­
rillo (pH=5 )
Palidece el color amarillo 
anaranjado (pR<7 )
^Fe(OH)
[+Q-^Fe(OH)3]
j+Q-+Fe(OH)3J
Fe (BFDS)4-
Fe(III)-BFDS
4-
-Fe(CN)g (*
Fe ( SCN) 2 +
Fe(III)- 
-BFDS-Ac (*
Fe(IÍI)-BFDS 
-PO?- (*)
C2°4N“2
0,5M
CN Na 2M
Coloración rosa, que por ebu­
llición se intensifica el co­
lor
La disolución adquiere color 
verde oscuro, que sometida 
a ebullición pasa a rojo
BFDS-Fe(III)-
-c2o t  I*)
Fe (HI) -BFDS-CN-
[+Q->-Fe ( BFDS ) ,1 
. L 1*1 3
FNa 0,5M Coloración rosa (pH=2,5) BFDS-Fe(HI) -F
i * \
AfflTA - Cuando no ¿e Indica zl producto dz n.zacclón ¿e supone, quz 
zl complzjo no fia sueldo tnans {on.maclón at no kabzn.sz 
obszn.vado camBlo alguno zn La disolución.
[* [ El producto dz Kzacclón zx.puzsto no ha sIdo estudiado 
cuantitativamente pon. lo quz la expresión coAAzspondz a 
una 4upuzsta composición cualitativa.
C) ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 
nm; para ello se utilizaron disoluciones cuya con-
-4centración en reactivo y catión era de 3 x 10 M
-4y 10 M respectivamente.
De los espectros obtenidos frente a blancos (Fig.
20 a) donde se muestran los más representativos, pa­
rece deducirse que existen variaciones en cuanto a 
la forma del espectro, a la posición de las bandas 
de absorción y a la magnitud de las absorbancias•
A pH 3,0 aparecen tres bandas, la primera estrecha 
con el máximo valor de absorbancia a 250 n m , la se-- 
gunda más ancha ubicada en la zona de ^00 a 340 nm, 
algo menos intensa que la anterior, y, por último, 
la tercera más débil, presenta su máximo de absorción 
a 38O nm.
A pH 6,0 el máximo correspondiente a 250 nm desapare­
ce y se obtiene en su lugar un mínimo; la banda de 
absorción a ^00 " 340 nm se intensifica enormemente, 
con el máximo valor de absorbancia a 325 nm.
A pesar de la intensidad que presenta la banda a 325 
nm las medidas son poco precisas debido, a las ab­
sorbancias tan grandes que presentan reactivo y com­
plejo.
Fe (III) - BFDS (I0‘* M) 
(V.BFDS)
I - pHs3,0 
2-pH *6,0
,6-
1,4-
2 -
1,0-
0,8-
0,6-
0,4-
0,2-
200 300 X (nm)
Fig. 20 a
Debido al color amarillo pálido del posible complejo 
de Fe(III)-BFDS responsable de estos máximos de absor- 
bancia, no se observan bandas de absorción en la re­
gión visible a partir de 400 nm.
°) INFLUENCIA DEL pH.
El estudio de la influencia que ejerce la variación 
del pH sobre la formación del posible complejo 
Fe(lII)-BFDS se muestra en la Fig, 20 l). En ella se 
observa que a X =250 nm, el máximo valor de absorban- 
cia se obtiene a pH 3“4 , a valores superiores de pH 4 
la banda de absorción sufre un efecto hipocróraico.
. En la gráfica obtenida a X = 325 nm, se observa que 
al disminuir la acidez (2<pH<6 ) , la banda de absor-* 
ción sufre un efecto hipercrómico a pH>6 disminuye 
en intensidad.
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo se 
puede deducir que la especie iónica del ligando que 
reacciona dando lugar a la formación del complejo a 
pH 3,0 es BFDSH , como a estos valores de p H , el ión
* O
Fe(III) existe en solución como Fe , el posible me­
canismo de reacción debe ser:
Fe(III) - BFDS (ICT4M) 
(V. BFDS)
I - X * 250 nm 
2 - X * 325 nm
2,0-
1.6-
0,8-
0,4-
r
4
PH
Fig. 20 b
n BFDSH" + Fe3+ T (BFDS) Fe■*" n
-i (2n-3)- ++ n H
2A pH 6,0 el reactivo existe en solución con BFDS
por lo que la reacción que debe tener lugar será:
A través de todo lo expuesto, se puede admitir la 
existencia de uno o más complejos de F e (III)-BFDS, 
cuya composición dependerá del pH.
A pH 3*0 se forma un complejo con el máximo valor 
de absorbancia a X = 230 nm. La especie de reactivo 
que entra a formar parte del posible complejo es 
BFDSH".
A pH 6,0 el complejo formado, presenta un máximo de
absorción a 325 nm. La especie de reactivo que inter-
e 2 —
viene en su formación es BFDS •
A pH superiores a 8, el complejo no se forma o pre­
senta notable inestabilidad.
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 250 y 
325 nm para estudiar la composición de los posibles 
complejos formados a pH 3*0 y 6,0 respectivamente.
El método que se ha llevado a cabo es el de la frac­
ción molar. No se ha podido aplicar el método de las 
variaciones continuas debido a las bandas de absor­
ción tan intensas que presentan reactivo y complejo 
en la región ultravioleta y como ya se ha indicado 
ha sido necesario efectuar las medidas frente al 
reactivo.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo 
constante la concentración de ligando 2 x 10 M en 
50 mi y variando la concentración de hierro (III), 
los resultados obtenidos se muestran en la Fig. 21 íi
y £.•
A pH 3,0 y X = 250 nm, se obtienen dos tramos rec­
tos de distinta pendiente que se cortan en la rela­
ción molar M/L = V2. Cuando la concentración de ca­
tión es igual o mayor a la de reactivo, se origina 
turbidez, posiblemente debido a la formación de un 
monoquelato insoluble.
A pH 6,0 y X = 325 nm se obtienen también dos tramos 
rectos que se cortan en la relación molar M/L = V2.
La existencia de bisquelatos de hierro (III) está de 
acuerdo con la literatura (2) para homólogos de BFDS.
I mi BFDS I0'2 M 
v final 50 mi
0.8-
FASES TURBIAS
0.4 0.8
mi Fe (III) 10*2 M
pH*6,0 Xs325 nm
l mi BFDS I0“2 M 
V final 50 mi
0,8-
0,4-
0.8
mi Fe (III) I0“2 M
Fig. 21
Interpretación de los resultados»
Los resultados obtenidos dan prueba inequívoca de la 
formación de un bisquelato a pH 3>0 con el máximo 
valor de absorbancia a 250 nm y de un monoquelato 
insoluble a ese mismo pH.
A pH 6,0 el bisquelato formado, presenta el máximo 
de absorción a 325 nm.
Las reacciones que posiblemente tienen lugar son:
A pH 3,0 y x = 250 nm, (Fig. 21 a) , el primer tramo 
correspondiente a la formación creciente del bisque­
lato, tiene una pendiente dada por la absortividad
El valor de la constante global aparente de disocia-
A pH 3,0 : 2 BFDSH” + Fe3+ X + 2 H,+
BFDSH’ + Fe3+
+
C1 + H
A pH 6,0 : 2 BFDS2’ + Fe3+ +
ción del complejo formado, se calcula según el méto­
do del grado de disociación;
El punto de corte de las dos rectas tiene una absor­
bancia A^ = 0,72 que sería la que correspondería al
complejo si éste no estuviera disociado. Al estar di­
sociado, su absorbancia es A^ = 0,69» la diferencia 
entre los dos valores corresponde a la fracción di­
sociada o grado de disociación.
a = -ij - x 100 = 2¿2| x 100 = 4,2 %
La reacción de equilibrio del bisquelato en solución 
a pH 3,0 será:
(BFDS)2Fe
- H+
t 2 BFDSH’ + Fe
Si el bisquelato no estuviera disociado, tendría una
r —  2
concentración en el equilibrio Cq = 0,48 x  10 x V50 M 
ahora bien, como está disociado su concentración será 
Cq(I-ci), por tanto lá constante global aparente de di­
sociación a 20 Q C , vendrá dada por la expresión:
K - 4 C0 0,3 _ 4(0,48 X 10~2 X V50)2 0.0423 _
1-a “ 1 - 0,042
= 2,5 X 10’12
pK = 11,6
A pH 6,0 y X = 325 nm, la pendiente de la primera rec­
ta que corresponde a la formación creciente del com­
plejo, tiene un valor dado por la absortividad molar 
e' = 17500 mol ^ x cm ^ x 1, la segunda recta de pen- - 
diente más suave (G = 1722 mol ^ x cm ^ x 1) corres­
ponde al exceso de hierro (III).
El grado de disociación a 20 QC será:
x 100 = lri ^ 4 4 ? ^  x 100 = 6,9 %
La reacción de disociación del bisquelato será:
(BFDS) Fe¿á 2 BFDS2" + Fe3+
por consiguiente la constante global aparente de
disociación será:
K'
4 C2 a3
4(0,4l x 10"2 x V50)2 0,073 
1 - 0,071 -  a
9,4 x 10‘12
pK' = 11,1
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Se ha observado que se cumple esta ley para concen­
traciones de hierro(III) comprendidas entre 1,1 y 3*^ 
ppm á los dos pH.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-4concentración en reactivo era de 2 x 10 M en 50 mi;
y variando la concentración de catión de 0,05 a 0,5
_ 2
mi de Fe(III) 10 M; las absorbancias se midieron 
a 250 nm para pH 3,0 y a 325 nm para pH 6,0.
CONCLUSIONES.
A través de todo los expuesto, se ha llegado a las
conclusiones siguientes:
- A pH 3,0 se forman dos complejos de estequiometria 
M/L = V2 y Vi, el segundo insoluble. La absorti- 
vidad del bisquelato es £ = 75^0 mol"^ x cm ^ x 1 
Este complejo está disociado a pH 3,0 y temperatu­
ra ambiente del orden da 20 QC un 4,2 tiene por 
tanto una constante global aparente de disociación 
dada por su pK = 11,6.
- A pH 6,0 la absortividad molar del bisquelato es
de e 1 = 17500 mol”'*' x cm”^ x 1. El grado de diso­
ciación de este complejo a 20 QC es de 6,9 % Y el 
valor de la constante global aparente de disocia­
ción, p K ' = 11,1.
- La ley de Lambert-Beer se cumple entre 1,1 y 3*4 
ppm de Fe(III) en los dos casos y para una concen­
tración de reactivo de 107 ppm.
- A pesar de que el hierro (III) forma con BFDS un
complejo verde oscuro de estequiometria M/L = V 3
(6 y 7), se ha comprobado experimentalmente que 
éste no se forma cuando reacciona Fe(III) directa­
mente con BFDS, únicamente se obtiene cuando se 
oxida con Ce(IV) en medio ácido fuerte (C1H, CIO^H
NO^H ó SO^H^) el trisquelato rojo de Fe (II)*r BFDS. 
La reacción será la siguiente:
( BFDS ) ^ Fe + Ce (BFDS )^Fe
i 3-
+ Ce 3+
lo que está de acuerdo con la bibliografía para 
homólogos de BFDS (2).
ESTUDIO DEL SISTEMA Fe(III)-BFDS/Fe(II)-BFDS COMO INDI­
CADOR EN VALORACIONES REDOX.
Para realizar este estudio, se ha procedido al 
cálculo del potencial aparente del sistema, empleando co­
mo oxidantes Ce (IV) y Cr2^7^2 en distintos medios ácidos 
C1H, CIO^H, SO^H^ y.NO^H, a distingos p H , si bien con es­
te último se ha comprobado que a pH muy bajos el NO^H es
lo suficientemente oxidante para que tenga lugar la oxi-
r r «3-
dación del ((BFDS)^FeJ a ^(BFDS)^FeJ sin necesidad
del empleo de otro oxidante. En todos los casos se han em 
pleado 10 mi de complejo ferroso diluidos a 20 mi de solu 
ción final, y se ha valorado con un oxidante 10 veces más 
concentrado para evitar cálculos de corrección de poten­
ciales por dilución; se ha controlado la fuerza iónica 
añadiendo a cada caso cantidad sufiente de CINa para que 
ésta sea igual a 0,1 M.
En los medios SO^H^, C1H y CIO^H, las pruebas
experimentales demuestran que el sistema Ce(IV)/Ce(III) 
da mejores resultados como sistema valorante, las valora­
ciones son más rápidas y los saltos de potencial mucho 
más apreciables.
En el diagrama Ep e ( m ) / p e (jj) " PH (Fig- 22) se 
han representado los valores experimentales de los poten­
ciales normales aparentes obtenidos, empleando como sis­
tema valorante Ce(IV)/Ce(III) para concentraciones de com-
-2 - 3piejo ferroso de 10 M y 10 J M. Los resultados cuando
— 2se emplean concentraciones de 10 en medio C10^H(l,04 V) 
y 30^ 2 (1,05 V) están de acuerdo con los encontrados por 
BLAIR y DIEHL (1,01 V y 1,09 V, respectivamente) (1), sien­
do más alto el valor del potencial normal aparente en me­
dio SO.H para un mismo pH. De igual manera los resultados
k-
obtenidos para concentración 10  ^M de ^(BFDS)^FeJ son 
concordantes con los obtenidos por PANTANI y CIANTELLI (7 ) 
en los medios CIO^H y SO^H^ a distintos pH; sin embargo 
en nuestro trabajo se llega a la conclusión de que en me­
dio C1H los potenciales normales aparentes son superiores 
a los obtenidos en los otros dos medios.
En el estudio del sistema Fe(III)-BFDS/Fe(II)-
BFDS como indicador en valoraciones redox, se han utili-
2 —  —  2 —  zado como sistemas oxidantes Ce(IV), Cr^O^ , 10^ y S^Og ,
2 —
y como sistemas reductores Hg(I), Fe(II), Sn(II), ,
As(III), T1(I) y Las pruebas experimentales se han
Fe (OH)
0,7-
o medio0,6-
S04 H • C(BFDS)3 Fe (II) * I0"3 M 
CIH J 
C (BFDS)3 Fe (II) * I0*a M0.5
Fig. 22
realizado por métodos volumétricos visuales, excepto en
algunos casos que se ha hecho el estudio por métodos po-
tenciométricos. Se ha observado que los sistemas oxidan- 
2 -  -tes Cr^O^ y 10^1 son muy lentos para este tipo de indi­
cador, por lo que el estudio se ha realizado teniendo en
2 —cuenta preferentemente los sistemas Ce(IV) y S^Og • De 
todas las valoraciones estudiadas, se ha considerado po­
sitivo el empleo del complejo ferroso como indicador redox,
en los casos: Ce(IV)/Fe(II), Ce(IV)/C2o|", S 0g_ (Ag+)/H 0
2 — +y (Ag )/Fe(II), llegando a las siguientes conclusio­
nes :
£1 sistema oxidante Ce(IV) es el más eficaz en las 
valoraciones utilizando Fe(III)-BFDS/Fe(II)-BFDS co­
mo indicador redox.
2 -
Las valoraciones con son poco precisas debido
a que son muy lentas.
De los sistemas reductores estudiados, el Fe(II) es 
con el que se obtienen mejores resultados.
k-
E1 complejo ^(BFDS)^FeJ es idóneo como indicador 
en las valoraciones cerimétricas de Fe(II).
COBALTO (II)
7
Ve c on fig u r aci ó n  ele ctrónica d , forma complejo* oc- 
taédrlcos con ¿ ¿ g a n d o4 he x a de n t a d o4, en. £04 que c¿nco 
de t o4 electrone6 3 d e6tón 6ltuado6 en ¿06 orbltale6 
t_0 (d .> d , d J y ¿06 otro6 do6 en ¿06 orbltale6
» M a -M U  4  ¿
e [uno en cada ano de ¿06 orbltale6 d 2 y d 2). Aun- ^3 x 3 z
<?o.e £04 e£ec¿Aüne4 de ¿06 orbltaleh e t i e nd en a ¿a
"9
formación de en¿ace6 muy déblle6 ent>te e¿ m e t a ¿ y ¿06 
l l g a n d o 6 , e6te tipo de comp¿ejo6 de cobalto (II) 4ü.e- 
¿en a p r o x i m a r e  a una eótru ct ura  de octaedro6 r egula- 
r e 6 .
E¿ cobalto (II) ¿orma tam bién complej 06 m u y  e6table6 
con e6truct u ra t et raé d r l c a  [en m a y o r  ndmero que c u a l ­
quier otro m e t al  de transición] con llgando¿ m o n o - b l  
e lnclu6o t e t r a d e n t a d o 6 [unléndo6e en e6te ca¿o a do6 
grupo6 anlónlco6 cargado6 y do6 grupoó 6ln c a r g a r ] . 
U t o  e6 d e b i d o , en parte, al hecho de que la energía 
de e 6 t a b ll lza cl ón del campo de lo¿ llgando6 en ¿06
6A.6tema6 ele ctró nicos d para un ligando de campo d é ­
bil no difiere mucho entre la co n f i g u r a c i ó n  t e t r aé d r l-  
ca [1,2A] y la o ctaédrica [0,8A). SI 6 e  le a ó l gna  a A 
en el complejo tet raédrlco el valor cuatro noveno6 del 
de A en el complejo o c t a é d r i c o , e6ta 6 u p o 6 l c l ó n  no6 
conduce a con sid e r ar a e¿te dltlmo tipo de c o n f i g u r a ­
ción con una energía de e 6 t a b ll l zacl ón del campo de 
¿06 llgandoó l i g e ram en te m a y o r  [30]. Sin embargo, e6ta 
d i f e ren ci a no e6 h u f l c l e n t e  para d e f i n i r  la t e n d e n c i a  
de formación de complej'06 hacia una e 6 t r u ct ura  u otra. 
GÍLL y NVHOLÍÁ [31] 4ugleren que el criterio 4eguldo 
h a b l t u a lmen t e de a¿l gn ar e 6 t ruc t ura t e t r a é d r l c a  a lo6 
complejo6 azule6 de Co(ÍI) y o c t aé dr ica a lo¿ r o 6 a  o 
vi oleta no e6 muy digno de con f ian za  y dan como md.6 
clara d l 6 c r im in aci ón el que la l n t e n 6 l d a d  de la6 ban- 
da6 de ab 6 o r c l ó n  de lo6 e¿pectro6 de lo¿ complej'o¿ te- 
traédrlco¿ óon cien vece¿ md6 lnten¿a6 que en lo6 oc- 
t a é d r l c o 6 .
Debido a que exl6te 6ólo una pe queña d i f ere n c ia entre 
la6 e6tabllldade6 de c o m p l e j06 octaédrlco¿ y t etraé- 
drlco6 en el ca6o de lo6 complejo6 de Coiíl], exl6ten 
varlo6 ca¿06 en ¿06 cuale6 6e con ocen lo¿ do6 tlpo6 
con el ml6mo ligando y ambo6 pue den l l e g a r  a e¿tar 
en equilibrio (32).
REACCION.
En medio ácido (pH=3-4,5) se forma un precipitado 
blanco cuando el reactivo está en relación molar 
1:1 al catión. Este precipitado es soluble en medios 
ácidos, en álcalis fuertes y en exceso de reactivo.
Cuando el cobalto (II) reacciona con un exceso de 
BFDS, se origina un complejo amarillo intenso, esta­
ble al calor (temperatura de ebullición) y al tiempo 
(4 horas); en medio alcalino se intensifica el color 
amarillo•
Sensibilidad: pD del precipitado = 3,5
pD del complejo = 4,6 (pH=2)
pD del complejo = 4,9 (pH=13)
Composición y Estequiometria del precipitado.-
Tratado con ócldo clorhídrico 2M, se disuelve 
el precipitado. En esta disolución se Identifi­
ca cobalto (II) por formación de un precipitado 
azul con mercurltloclanato amónico y cinc (II) 
y se comprueba la existencia de BFVS con lón 
ferroso.
Al estudiar su estequiometria, se llegó a la 
relación molar 1:1 de reactivo • catión.
Propiedades del precipitado»
Sometido a ebullición se disuelve, pero al enfriar 
reprecipita•
Se disuelve en exceso de reactivo, dando lugar a 
una coloración amarilla intensa.
El precipitado se disuelve con dificultad en ácidos 
minerales C1H 2M, NO^H 2M ó SO^H^íiM a temperatura 
ambiente; la disolución es total en caliente.
Es soluble en carbonato sódico o hidróxido sódico 
2M, con coloración amarilla intensa; con hidróxido 
amónico se disuelve con dificultad, por calefacción 
la disolución es total.
Interpretación.
) E s p e o r i ^ i n a _  el_J?recipitatio^
Dado el pH de precipitación y que al parecer la 
reacción tiene lugar en relación molar 1:1, se pue­
de escribir como el monoquelato:
BFDS2" + Co2 + t  ^(BFDS) Co
b ) Sol_ubi_lida<i en cali_ente_.
Se explica por el desplazamiento del equilibrio 
siguiente:
t(BFDS') C o £ BFDS2" + Co2 +
e) S^o_l u_b i_l i da d  jen exceso le_r£a£^ív£  •
La causa es la formación de bis o trisquelatos:
e) Solubil^Ldacl <en_m^d i^o_a¿c í* 1 in .
Es debido a que los complejos de Co(II)-BFDS son 
más estables en medio aicalino que el precipitado.
Comportamiento de BFDS frente a diferentes com­
puestos de cobalto (II).
Al adicionar un exceso de BFDS sobre compuestos de 
cobalto (II)y se han hecho las siguientes observa­
ciones :
a) Los precipitados de hidróxido y sales básicas de 
cobalto (II), se disuelven con dificultad en- 
BFDS a temperatura ambiente, por acción del calor 
la disolución es total con color amarillo inten-
(BFDS) Coó t(BFDS) Co + 2 BFDS
d) Solubilidad en ácidos.
Se debe al predominio de formación del "zwitterión"
+ (BFDS) Co + H+ BFDSH“ + Co2 +
b) El complejo amoniacal, se destruye con BFDS, en 
caliente por formación del complejo amarillo 
BFDS-Co(II).
c) El cianuro de cobalto (II) se disulve fácilmen­
te en BFDS; no se observa reacción alguna si so­
bre el complejo cianurado de cobalto (II) se adi­
ciona BFDS.
d) El complejo azul intenso de tiocianato-cobalto(II) 
se destruye con BFDS.
e) El precipitado azul intenso de mercuritiocianato 
de cobalto (II) es insoluble en BFDS, al igual 
que el precipitado negro de sulfuro.
Conclusión.
El cobalto (II) puede formar especies insolubles co­
mo monoquelatos o especies solubles como bis o tris- 
quelatos, siendo éstos estables en medio ácido y al­
calino •
ENMASCARAMIENTO.
Los ensayos realizados se exponen en la Tabla XII; 
se puede observar que BFDS enmascara las reacciones 
generales de cobalto (II) excepto la que tiene lugar 
con ácido sulfhídrico en medio alcalino.
TABLA XII
ENMASCARAMIENTO DE COBALTO (II)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M Se intensifica el color amari­
llo
NH^OH 2M No se observa reacción
CO^Na^ 0 ,5M No se observa reacción
C°3(NH^)2
0,5M
SH
CNK 2M
No se observa reacción
Con ácido sulfhídrico en me­
dio alcalino, la disolución 
se oscurece con precipitado 
negro en suspensión
Palidece el color amarillo
+ SCo
1 * 1
BFDS-Co(II)-CN
SCNK 0,5M No se observa reacción
S (áCN « 2+ No se observa reacción
+ SO^Zn
1 nitroso-
-2 naftol No se observa reacción
0,5 %
MOTA - Cuando no Sd lndlca di producto dz Adacción Sd 
supond qud di compld/o no ka su e l d o  tKans {¡on.ma- 
clón al no habdKSd obs dn.vado cambio alguno dn la 
disolución. 
(*I El producto dd Adacción expuesto no ka sido estu- 
dlado cuantitativamente pon. lo que la expresión 
con.n.esponde a una supudsta composición cualitativa.
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 
n m ; para ello se utilizaron disoluciones cuya con-
-4centración en reactivo y catión era 3 x 10 M y 
10 M en 50 mi respectivamente.
Los espectros se han obtenido frente al reactivo; 
los más representativos se muestran en la Fig. 23 ja 
Puede observarse que existen variaciones en cuanto 
a la forma del espectro, a la posición de los picos 
de las bandas de absorción, asi como en la intensi­
dad de los mismos.
En medio ácido, pH 4, se obtienen dos máximos, uno 
muy intenso a 250 nm y otro más débil a 320 nm; a 
partir de '345 n m , el posible complejo, responsable 
de estas bandas es hipocrómico respecto al reactivo
En medio alcalino, pH 11-12, el máximo de absorción 
a 250 nm desaparece y en su lugar se obtiene un mí­
nimo; la banda próxima a 320 nm se intensifica enor 
memente con máximo de absorción a 325 nm ( A>2).
A pesar de que los máximos de absorción obtenidos a 
250 nm y 325 n m , son muy intensos, las medidas son 
poco precisas debido a las bandas de absorción tan
Co (10-BFDS (10 M) 
(V. BFDS)
I - pH * 4,0
2 - pH * 8,5
3 ”pH *11 -12
6-
0.8-
0,6-
0,4
200 300
Fig. 23 a
intensas que presentan reactivo y complejo en la re­
gión ultravioleta.
INFLUENCIA DEL pH.
El efecto que la variación de pH tiene sobre la for­
mación de los complejos de Co(II)-BFDS, se muestran 
en la Fig. 23 Jb.
En la gráfica obtenida a X = 250 nm se observa un 
aumento progresivo de la absorbancia hasta pH k  y de 
pH 4 a 6 disminuye bruscamente.
Como se puede observar a medida que disminuye la 
acidez (0<pH<5)i la banda de máximo a 325 nm se in­
tensifica; de pH 5 a 6,5 la absorbancia aumenta brus 
camente y a pH>6,5 sigue aumentando aunque de manera 
más moderada.
Interpretación de los resultados.
El Co(II), se encuentra en solución a pH<7»6 como
2 +
Co . A  pH>7»6 comienza la precipitación de CoCOH)^.
De acuerdo con los valores de pK del reactivo la es­
pecie que existe en disolución a pH<5 es BFDSH y 
a pH>5,5 es BFDS2“.
Co (II)-BFDS (KT4M) 
(V. BFDS)
l-X* 250 nm 
2 - X * 325 n m
2,0-
0,8-
0,4-
Fig. 23 b
Teniendo en cuenta estos hechos, la reacción que tie 
ne lugar a pH 4, se puede escribir como:
n BFDSH" + Co2 + t (BFDS) Co n
(2n-2 )-
+ n H
En medio alcalino, el hidróxido de cobalto (II) se 
disuelve en BFDS para formar el complejo:
m BFDS2" + +Co(OH) J
1 (2m-2 )-
(BFDS) Co m + 2 OH
o bien:
2 -m BFDS*" + 4- Co (OH) -► ("(BFDS) Co(OH)¿2 +■ I m o-2mj
k-
Conclusiones.
A través de todo lo expuesto anteriormente, se ha lie 
gado a las conclusiones siguientes:
- A pH«5 se forma un complejo con máximos de absor­
ción a 250 nm; la especie del reactivo que intervie 
ne en la reacción es BFDSH ; el pH óptimo de forma­
ción es k.
- A pH>5,5 la especie predominante del reactivo es
2 -
BFDS , el pH óptimo de formación es 12; el posible 
complejo a este p H , presenta su máximo valor de ab­
sorbancia a 325 nm.
E) ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 250 y 
325 nm para estudiar la composición de los posibles 
complejos formados a pH 4,0 y 12,0 respectivamente.
El método que se ha llevado a cabo para su determina­
ción es el de la fracción molar. No se ha podido apli­
car el método de las variaciones continuas por las 
bandas de absorción tan intensas que presentan reacti­
vo y complejo en la región ultravioleta.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
-4constante la concentración de reactivo (2 x 10 M en
_h
50 mi a pH 4,0 y X = 250 nm y de 10 M en 50 mi a 
pH 12,0 y X = 325 nm) y variando la concentración de 
cobalto (II). Los resultados obtenidos se muestran 
en las Figs. 24 a y b.
A pH 4,0 y X = 250 nm se obtienen tres tramos rectos 
de distinta pendiente, que se cortan en la relación 
molar M/L = V3 y 1/2.
En la gráfica a pH 12,0 y X = 325 nm, se observan 
dos rectas que se cortan en la relación molar M/L =
V2.
pH*4,0 X=250nm
I mi BFDS I0"2 M 
v final 50 mi
0,6-
0,4-
0,2 0,6 0,8 mlCofll) I0‘a M
0.5 mi BFDS I0'2 M 
v. final 50 miX * 325 nm
1,0 -
0,8-
0,4-
0,2 05 mi co (||) I0*2 M
Fig. 2 4
Interpretación de los resultados.
Los resultados obtenidos, mostrados en la Fig. 24 <*, 
a pH 4,0 y X = 250 n m , dan prueba inequívoca de la 
formación de un trisquelato amarillo pálido y de un 
bisquelato amarillo más intenso.
Las reacciones que posiblemente tienen lugar son:
3 BFDSH” + Co2+ J £(BFDS) ^ Coj + 3 H+
[
1 2 ~
(BFDS>2Co + 2 H+
La pendiente del primer tramo recto, correspondiente 
a la formación creciente del trisquelato, tiene un 
valor, dado por la absortividad molar de e =
13500 mol ^ x cm ^ x 1 ; la segunda recta de pendien­
te negativa, corresponde al equilibrio entre tris y 
bisquelato•
La absorbancia en el punto de corte de las dos pri­
meras rectas, tiene un valor de 0 ,7 5» pertenecían­
te al complejo si no estuviera disociado; disociado 
le corresponde una absorbancia A = 0,65 luego el 
grado de disociación, a, tiene un valor de 20 QC de:
a = A 2 x 100 = x 100 = 13,3 %
La reacción de equilibrio del complejo, en disolu­
ción, viene dada por:
(BFDS)^Co
-.4- H
t 3 BFDSH” + Co2 +
La concentración del complejo antes de la disociación 
es CQ = 0,28 x 10 2 x V50 M. La concentración del 
complejo disociado es Cq (I-oi)» Luego la constante 
global aparente de disociación tendrá un valor:
K =_ 27 C0 a _ 27(0,28 x 10“2 x V50)3 0,13^ _1- a 1 - 0,13
= 1,7 x 10 -15
pK = 14,8
£1 bisquelato formado a ese mismo pH, está disociado 
a 20 QC un 6 %• La reacción de disociación del bis­
quelato en el equilibrio será:
(BFDS) Co
-,2- H
T 2 BFDSH + Co2 +
Por consiguiente, su constante global aparente de di­
sociación :
,2 3
K , _ ** C0 a _ 4(0,50 x 10“2 x V5Q)2 0,0631 - c x  1  -  0  , O Ó
-12= 9,2 x 10
pK' = 1 1
A pH 12,0 y X = 325 nm» se obtiene un único complejo 
de estequiometría M/L = V 2, posiblemente formado me­
diante la reacción:
2 BFDS2" + iCo(OH)
,2-
(BFDS) Co + 2 OH
o bien
2 -2 BFDS +4Co(OH) 2 (b f d s )2c o (o h )2
4-
La pendiente de la primera recta, que corresponde a la 
formación creciente del bisquelato amarillo, tiene un 
valor dado por la absortividad molar, 
e" = 2O 33A mol ^ x cm ^ x 1.
El grado de disociación de este complejo a 20 QC será:
a" = A\ „  A 2  x 100 = x 100 = 3 %
La reacción de equilibrio del bisquelato en disolución 
vendrá dada por:
^(BFDS)2ColDS)  2 BFDS2- + Co2+
y la constante global aparente de disociación será
K «» =  ^Cq a3 4(0,24x10"2 x V50)2 0,033
1 - 0,031-
= 2,6 x 10-13
pK" =12,6
o bien sí:
4-
(b f d s )2c o (o h )2 ** 2 BFDS2" + Co2 + + 2 OH'
K" = 2,6 x 1017 y pK" =16,6
F) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-4concentración en reactivo era, 2 x 10 M en 50 mi a
_4
pH 4,0 y 10 M en 50 mi a pH 12,0 y de 0,05 a 0,5
_ g
mi de Co(II) 10 M en los dos casosj las absorban- 
cias se midieron a 250 y 325 nm respectivamente.
Se ha observado que existe un buen cumplimiento de 
esta ley para concentraciones de Co(II) comprendidas 
entre 0,6 y 2,4 ppm a pH=4,0 y de 0,6 a 1,8 ppm a 
pH=12,0.
G) CONCLUSIONES.
A la vista de los resultados obtenidos, se ha llega­
do a las siguientes conclusiones:
- Formación de un monoquelato insoluble en exceso de 
ión metálico estable desde pH 3 a pH 9-
En exceso de ligando se forman:
- A pH 4,0 dos complejos de estequiometría M/L = V 3
y V2 . La absortividad molar del trisquelato, tiene 
un valor e = 13500 mol ^ x cm ^ x 1 ; está disocia­
do a temperatura ambiente del orden de 20 QC un 
13,3 %• Tiene por tanto una constante global apa­
rente de disociación dada por su pK = 14,8
El bisquelato formado a ese mismo p H , tiene un gra­
do de disociación a' = 6 %; su constante global apa
rente de disociación es p K ' = 11.
A pH 12,0 se obtiene también un bisquelato cuya ab- 
sortividad molar es e" = 20334 mol"^ x cm~^ x 1 ; se
encuentra disociado a 20 QC un 3 % y tiene una es­
tabilidad dada por su pKn de 12,6, o bien si el com 
piejo es hidroxilado 1 6 ,6 .
La ley de Beer se cumple de 0,6 a 2,4 ppm a pH 4,0 
y de 0,6 a 1,8 ppm a pH 12,0, para una concentra­
ción de reactivo de 107 y 53 PPm respectivamente.
COBALTO (III)
Tizne, una configuración electrónica d . Eorma comple
jos de estereoquímica octaédrica, diamagnéticos, con
El Co(III) muestra una especial afinidad por los 11- 
gandos con átomos de nitrógeno, como dadores electró­
nicos, asi como por los grupos carbonllo. La mayoría 
de los complejos de Co(III) contienen amoniaco o ami­
nas o bien Iones kalogenuro y moléculas de agua.
El lón zs Inestable, dado su alto poten­
cial normal red^ ox, en soluciones acuosas, pues oxida­
rla al agua.
Sin embargo a pH alcalino su potencial normal dismi­
nuye bastante, por lo que es fácil su obtención en 
este medio
llenos y los e vadoslos orbitales t
E0 * 1,84 1/ (33)
H20 * 2 H+ * 2 e + J 02 El = 1,23 V (33)
CoO (OH) (i) + H 20 + 1 e t Co(0H)2UI + 0fi
E" * 0,17 V (33)
y su estabilización mediante c o m p i é jamiento•
’Co (MH3) " 3+ + 1 e j 'c o {NH3¡6~
E'" - 0 ,1  V [33)
REACCION.
Cuando se adiciona BFDS a disoluciones de cobalto (II) 
previamente tratadas con agua oxigenada a pH 9 (tam- 
pón cloruro amónico-amoníaco) y sometidas a la acción 
del calor durante 3 minutos, se obtiene una colora­
ción amarilla-miel de un posible complejo de 
BFDS-Co(III), estable desde pH 2 hasta 14.
Sensibilidad: pD = 5»1
Observaciones.
El precipitado negro de hidróxido de cobalto (III) 
es insoluble en BFDS, incluso en caliente; sin embar­
go la presencia de BFDS inhibe la precipitación del 
mismo.
El complejo cianurado de cobalto (III) no se descompo­
ne con BFDS. Cuando se adiciona cianuro potásico a la 
disolución amarilla miel del complejo BFDS-Co(III), 
se aprecia decoloración de la disolución por formación 
del complejo cianurado de cobalto (III) de color ama­
rillo más débil que el formado con BFDS.
El complejo amoniacal de cobalto (III) se destruye con 
BFDS por formación del complejo BFDS-Co(III).
Interpretación.
Estos hechos permiten admitir la existencia de un com­
plejo formado con cobalto (III) y BFDS de color ama­
rillo miel.
La posible reacción es:
n BFDS2“ + Co(III) 1 (BFDS) Co n
1 (2n-3)-
ESPECTROS DE ABSORCION.
Con el fin de establecer los espectros de absorción 
correspondientes al posible complejo de Co(III)-BFDS 
en función del p H , en la zona comprendida entre 200 
y 700 nm, se utilizaron disoluciones cuya concentra- 
ción en reactivo y catión era de 3 x 10 M y 10 M 
respectivamente.
Las disoluciones de cobalto (III) se prepararon Min 
situ" por oxidación de disoluciones de nitrato de 
cobalto (II) con peróxido de hidrógeno y tamponando 
con 2 mi de solución reguladora de cloruro amónico/ 
amoníaco 1M de pH sometidas a la acción del ca­
lor durante 3 minutos.
Los espectros obtenidos frente a blancos preparados 
de igual manera pero exentos de cobalto (II) a dis­
tintos pH, presentan variaciones en cuanto a la in-
Co (III)- BFDS (ICT4 M) 
(V. BFDS)
I - pH « 2,0
2 - pH * 6,7
3 -pH «9.0
0,8-
0,4-
200 300 X (nm)
Fig. 25  a
tensidad de las bandas de absorción.
En la Fig. 25 a. se muestran los espectros más repre­
sentativos, en los que se pueden observar una banda 
intensa a X = 330 nm con dos "hombros" a 3^5 Y  3 65 
nm respectivamente; en la región visible a medida 
que aumenta la longitud de onda, los valores de ab­
sorbancia disminuyen progresivamente, debido al color 
amarillo poco intenso que presenta el complejo a es­
tas concentraciones.
A pesar de que los máximos obtenidos son intensos, 
las medidas son poco precisas debido a las bandas de 
absorción tan intensas que presentan reactivo y com­
plejo en la región ultravioleta.
INFLUENCIA DEL pH.
La influencia que ejerce el pH sobre la formación y 
estabilidad del complejo, se muestra en la Fig. 25 b^ 
en la que se observa una zona de pH óptimo comprendi­
da entre pH 6 y 7*
Sin embargo se puede apreciar que a partir de pH 3i 
el posible complejo pertenece prácticamente estable.
Interpretación de los resultados.
En la Fig. 25 b. se observa que el complejo responsa­
ble de la banda de absorción a X = 330 nm se forma 
a cualquier pH siendo el óptimo 6-7*
Co (III) - BFDS (10** M) 
(V. BFDS)
X = 330 nm
0,8-
0,4-
PH
Fig. 25 b
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo, 
a ese p H , se deduce que la especie iónica que existe
2-en solución es BFDS , por lo que las reacciones que 
posiblemente tengan lugar son:
[ Co (NH3)6]
amarillo
2 +
+ H O t 2 2 [Co (NH3>6]
3+
rosa intenso
[c o (NH3)6]
3+
+ n BFDS 2-
rosa intenso
[(BFDS)nCo (NH3)6.2n] 
amarillo-miel
(2n-3>-
o bien
C°2+ + H202
CINH^/NH^OH
BFDS 2 -
-» (2n-3>-
(BFDS)n Co(NH3)6_2n
Conclusiones.
De todo lo expuesto se llega a las conclusiones si­
guientes :
Formación aparente de un sólo complejo. 
pH óptimo de formación 6-7»
Especie de reactivo que interviene en la formación
2 -
del posible complejo BFDS
ESTEQUIOMETRIA DEL COMPLEJO FORMADO.
Se han realizado las medidas a la longitud de onda 
330 nm y pH 7 (regulado con CINH^/NH^OH). Se ha es­
tudiado su estequiómetría por el método de la frac­
ción molar, no se ha podido aplicar el método de las
variaciones continuas por las absorbancias tan gran­
des que presentan reactivo y complejo en la región 
ultravioleta.
Método de la ^racciún. molar.
Se ha mantenido constante la concentración de reacti-
-kvo 10 M en 5 ®  mi y variando progresivamente la con­
centración de catión.
Así se ha obtenido la gráfica representada en la Fig. 
2 6 ; en ella se observan dos rectas de distinta pendien­
te que se cortan en un punto de estequiometría M/L =
1/1, lo que nos demuestra la formación de un único com­
plejo.
Interpretación de los resultados.
Según la Fig. 26 sólo se obtiene un único complejo de 
composición M/L = 1/1 formado mediante la reacción:
*  ^(BFDS)Co(NH3) J
La pendiente de la primera recta corresponde a la for­
mación creciente del complejo, tiene un valor dado 
por la absortividad molar e, de 1^000 mol ^ x cm  ^x 1. 
La segunda recta de pendiente negativa corresponde al 
exceso de Co(III).
BFDS 2 - Co(NH3>6;]
El valor de la constante aparente de disociación del 
complejo formado, se calcula según el método del gra­
do de disociación»
0,5 mi BFDS 10 M 
v final 50 mi
0,6-
0,4-
0,4
mi Co (III) I0"2 M
Fig. 26
El punto de corte de las dos rectas, tiene una absor­
bancia = 0,84 que correspondería al complejo sin
disociar. Disociado, tiene un valor A = 0,75» luego
-  ¿ / J  -
el grado de disociación a, a temperatura ambiente 
del orden de 20 QC será:
A - A 1 o n OQ
a = ~--  x 100 = x 100 = 11 %
Para el cálculo de la constante de disociación apa­
rente, consideremos el equilibrio:
(BFDS)Co(NH^)^ + BFDS2' + Co^+ + 4NH^
La concentración del complejo si no estuviera diso-
* -  2ciado, Cq seria: 0,32 x 10 x 1/50 M. Disociado se­
rá: CQ (l-a).
5 ó
256 C0 01 _ 256(0, 32xlO~2 X V50)5 o.ll6 _ u- 10-25
1 - a  ‘  1  -  0 , 1 1  “  x  -
pK = 24,3
E) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones en las
-4que la concentración de reactivo 10 M en 50 mi se 
mantenía constante junto a las variables mencionadas 
anteriormente, y variando la concentración de catión 
desde 0,05 a 0,5 mi de Co(II) 10"2 M.
Las absorbancias se midieron a X = 330 nm y pH 7, 
frente a un blanco preparado de igual manera pero 
exento de Co(ll).
Se ha observado que se cumple este ley de 0,6 a 1,8 
ppm de catión.
CONCLUSION.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las
conclusiones siguientes:
- Formación de un único complejo de estequiómetría 
M/L = 1/1.
- El pH óptimo de formación es 6-7.
- La absortividad molar del complejo es 
£ = 14000 mol ^ x cm ^ x 1.
- Dicho complejo está disociado a temperatura ambien­
te del orden de 20 QC un 11 %•
- El pK de disociación tiene un valor de 24,3
- La ley de Lambert-Beer, se cumple entre 0,6 y 1,8 
ppm para una concentración de reactivo de 53 ppm.
NIQUEL (II)
g
Tiene una configuración electrónica d con lo* orbl-
tale* completo* y Zo* c *emllleno*, cuando for- 
9 ~~9
ma complejo6 kexacoordlnado* , con e*tereoquímica oc­
taédrica. forma, con facilidad, complejo* de e*te ti­
po con amina*, por *u*tltuclón de molécula* de agua
2 +en el lón octaédrico [NlLtí^O]^ . Tale* tipo* de 
complejo* de ligando mixto [SI5 y O*L tienen color 
caracterl*tlco azul o púrpura, en contra*te con el 
verde manzana del lón kexakldratado. E*ta e* la cau*a 
de lo* de*plazamlento* de la* banda* de ab*orclón, 
cuando la* molécula* de agua coordinada* al Mil II),
*on reemplazada* por otro* ligando* má* robu*to*, 
de*de el punto de vl*ta de la *erle e*pectro química.
E* caracterl*tico de lo* e*pectro* de lo* complejo* 
octaédrico* de níquel (II] el que la* ab*ortlvldade* 
molare* de *u* banda* de máximo *ean la* má* baja* 
dentro de lo* complej o* octaédrico* de la primera 
*erle de tran*lcl6n comprendida* en el Intervalo de 
valore* de 1 a 10 molT x^ cm * x l.
El lón MILU) f orma ademá* complej o* tetraédrlco* 
que *e caracterizan por *er también de color azul y 
por la lnten*ldad relativamente elevada de la* ban­
da* de ab*orclón, con ab*ortlvldade* molare* en el 
máximo de ab*orclón del orden de 200 mol * x cm  ^ x l, 
re*pecto a la* que po*een lo* complejo* octaédrico*.
REACCION.
En medio débilmente ácido (pH=4,5-5) se origina un 
precipitado blanco cuando el reactivo está en rela­
ción molar 1:1 al catión. Este precipitado es solu­
ble en medios más ácidos, en álcalis fuertes y en 
exceso de reactivo.
Cuando reacciona el niquel (II) con un exceso de BFDS 
se forma un complejo amarillo pálido, estable desde
pH 2 a 14 , al tiempo (4 horas) y a la acción del ca­
lor (temperatura de ebullición).
Sensibilidad: pD del precipitado ± 3,5
pD del complejo = 4,2
Composición y Estequlometrla del precipitado. -
Al tratar con ácido clorhídrico 2M el precipitado 
se disuelve; en la solución, se Identifica el 
Ml[lI] con dlmetllglloxlma en medio amoniacal por 
formación de un precipitado rojo, y, se comprueba
la presencia de BFVS con Fe(II).
En el estudio de su estequlometrla se llegó a la 
relación molar 1:1 de reactivo:catión, confirmán­
dose una vez más que la especie corresponde a un 
monoquelato.
Propiedades del precipitado»
Sometido a ebullición, se disuelve, pero al enfriar 
reprecipita•
Es soluble en exceso de reactivo con coloración ama­
rilla •
Se disuelve en ácidos minerales (C1H 2M, NO^H 2M ó 
SO^H^ 2M), con dificultad a temperatura ambiente, 
la solubilidad se favorece por acción del calor.
Es insoluble en hidróxido amónico 2M, incluso en ca­
liente, evitando la formación del complejo amoniacal 
de ñique1, asi mismo este complejo queda destruido 
con BFDS por precipitación del monoquelato 
BFDS-Ni(II).
Se disuelve en carbonato sódico y en hidróxido sódi­
co 2M, dando lugar a una disolución amarilla pálida.
Interpretación.
Es£e£ie que^ qrqgqnq ql_j?qeqiqitado_;_
Como la reacción parece ser que sólo tiene lugar en 
la relación molar 1:1, se puede escribir como el 
monoquelato:
BFDS2- + Ni2+ t ^(BFDS) Ni
Solubilidad qn_c ql_i e n tq.
Se explica por el desplazamiento del siguiente equi­
librio :
+(BFDS) Ni t BFDS2- + Ni2+
Sqlub^ilidaci qn__excqsq de rqaqtqvq.
La causa es la formación de bis o trisquelatos.
+ ( BFDS )Ni + BFDS2” +
o bien:
|( BFDS ) Ni + 2 BFDS2 
dando quelatos tetra o hexacoordinados de Ni(II).
SqlubiJLidad^ en_ácidoq.
Se debe al predominio de formación de "zwitterión".
^(BFDS)Ni + H+ J BFDSH’ + Ni2+
^o_lub ilqda^I qn_mqdqo_a .L cql inq.
Se debe probablemente a la formación de un complejo 
hidroxilado
!(BFDS)Ni + OH” ? BFDS-Ni-(OH) n
o bien a la formación de bis o trisquelato, más es­
tables a ese pH.
( BF DS ) jN ij
(BFDS) Ni
Conclusión»
El ión níquel (II) puede formar especies insolubles 
como monoquelatos o especies solubles como bis o 
trisquelatos, siendo estos últimos estables en medio 
ácido y en álcalis fuertes.
B) ENMASCARAMIENTO.
La Tabla XIII resume el estudio realizado acerca del 
poder enmascarante que BFDS ejerce sobre las reaccio­
nes de níquel (II), se observa que BFDS inhibe las 
reacciones del níquel en su totalidad.
Estos resultados permiten admitir que los complejos 
de BFDS-Ni(II) son muy estables.
C) ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 
nm; para ello se utilizaron disoluciones que conte­
nían reactivo y catión en concentraciones de
-k -k3 x 10 M y 10 M respectivamente.
Los espectros obtenidos frente al reactivo a dis­
tintos pH presentan variaciones en la forma del es­
pectro y en la posición de los picos de las bandas 
de absorción.
'i
L
TABLA XIII
ENMASCARAMIENTO DEL NIQUEL (II)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M No se observa reacción -
NH^OH 2M No se observa reacción -
C03Na2 0 ,5M No se observa reacción -
C03(NH/t)2 0,5M No se observa reacción -
SH2
No se observa precipita­
ción; la solución toma 
coloración pardo-rojiza
,‘1 2- BFDS-Ni-rS
CNK 2M No se observa reacción -
Dimetil- 
glioxima 1 % No se observa reacción -
Diacety- 
dioxima 1 % No se observa reacción -
MOTA - Cuando no se Indica el phoducto de xeacclón
se sapone, que. el complejo no fia suicido th.ans- 
ioh.mac.Z6n al no kabeh.se obsehvado cambZo algu­
no en la disolución.
(* I El phoducto de heacclón expuesto no ka sido estu­
diado cuantitativamente poh. lo que la expresión 
coKh.esponde a una supuesta composición cualita­
tiva.
NI (II) - BFDS (l(T4M) 
(V. BFDS)
0,8-
0,6-
0,4-
300200 X (nm)
Fig. 27 a
En la Fig. 27 a.* se muestran los espectros más repre­
sentativos; se puede observar que a pH 2-3, aparecen 
dos máximos muy definidos, uno a la longitud de onda 
de 250 nm, muy intenso, y otro de menor intensidad a 
322 nm. A partir de 325 mn» el posible complejo se 
hace hipocrómico respecto al reactivo.
A pH 6 la banda de máximo a 250 nm desaparece y la de 
322 nm sufre un efecto hipercrómico a la par que se 
desdobla en otra (de menor intensidad) con máximo de 
absorción a 3^5 nm*
A pesar de que los máximos de absorción a 250 y 322 
nm son muy intensos las medidas son poco precisas, 
debido a las bandas de absorción tan intensas que 
presentan reactivo y complejo y como se ha indicado, 
ha sido necesario efectuar las medidas frente al 
reactivo.
En la zona visible no se observan bandas debido a que 
el posible complejo, a estas concentraciones, es de 
color amarillo pálido.
D) INFLUENCIA DEL pH.
La influencia que ejerce la variación del pH sobre las 
absorbancias producidas a X = 25o y 322 nm de los po­
sibles complejos de Ni(II)-BFDS se muestran en la Fig. 
27 b.
Ni (II) - BTOS (10 M)
(v.Bros)
I - X * 250 nm 
2 -X * 322 nm
0,8-
Fig. 27 b
A pH>4, la banda de máximo a 250 nm sufre un efecto 
hipocrómico, por lo que se deduce que el posible com­
plejo se forma a pH<4.
En la gráfica obtenida a 322 nm, se observa que de 
pH 4 a 7» la absorbancia aumenta y a partir de pH 7» 
se mantiene constante.
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo, 
se deduce que la especie que existe en solución a 
pH<4 es BFDSH" y a pH>6 es BFDS2"
2 +El Ni(II) existe preferentemente como Ni a pH<7» 
a partir de este pH y hasta pH 12 coexisten con la 
forma precipitada NiíOH)^, Ni2+, NiOH+ y NiCOH)^ so­
luble ; luego las reacciones que deben tener lugar 
serán:
A pH<4 : n BFDSH"’ + Ni2+ + (BFDS) Nin
1 (2n-2)- ++ n H
A pH> 7 : m BFDS2" + + Ni(OH) 2 í [(BFDS)mNi]
(2m-2)-
+ 2 OH
o bien:
m BFDS2" + ^  Ni(OH) • +  (BFDS) Ni(0H)¿ 02 ^ m o - 2m
-t4-
Conclusiones.
A través de todo lo expuesto., se ha llegado a las con­
clusiones siguientes:
- A pH<4 se forma un complejo con máximos de absor­
ción a 250 nm* La especie del reactivo que entra 
a formar parte del mismo es BFDSH"; el pH óptimo 
de formación es 2-3-
- A pH>6 se origina un complejo, con el máximo valor
de absorbancia a 322 nm, la especie del reactivo
* 2 —que interviene en su formación es BFDS ; el pH 
óptimo de formación es 7-12.
E) ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han efectuado las medidas espectrofotométricas a 
250 y 322 nm para el estudio de la composición de 
los posibles complejos formados a pH 2,0 y 10,0 res­
pectivamente. El método que se ha llevado a cabo es 
el de la fracción molar. No se ha podido aplicar el 
método de las variaciones continuas, debido a que en 
la región ultravioleta presentan bandas de absorción 
muy intensas reactivo y complejo y ha sido necesario 
como se ha indicado, efectuar las medidas frente al 
reactivo.
M étodo de la fracción molar.
Las medidas se han llevado a cabo manteniendo constan-
-4te la concentración de reactivo, 2 x 10 M en 50 mi 
y variando la concentración de niquel (II), los re­
sultados de las experiencias realizadas se muestran 
en las Figs. 28 a y b.
En la gráfica obtenida a pH 2,0 y X = 250 nm, se ob­
servan dos rectas de distinta pendiente que se cortan 
en un punto, que corresponde a la estequiometría 
M/L = V3-
En la gráfica obtenida a pH 10,0 y X = 322 n m , se ob­
servan tres tramos rectos de distinta pendiente, que 
se cortan en la relación molar, M/L = V 3 y V2.
é
Interpretación de los resultados»
Los resultados obtenidos dan prueba inequívoca de la 
formación de un trisquelato a pH 2,0. La reacción 
que posiblemente tiene lugar es:
3 BFDSH" + Ni2+ +
A pH 10,0 se obtienen dos complejos de estequiome- 
tría M/L = 1/3 y V 2, formados mediante las reaccio­
nes :
(b f d s >3ní + 3 H
I mi BFDS I0*¿ M 
v final 50 mi
pH =2
0,8-
0.6-
0,4-
02 04 0,6 0,8 0 mi Ni (II) 10"2 M
pH *10
v final 50 mi
08-
0,6-
0,4-
0,2-
080 2 0 ,4  0,6 mi Ni (II) I0‘ z M
Fig. 2 8
3 BFDS2“ + + Ni ( OH)
2 BFDS2- + + Ni(OH)
1 4‘(BFDS) ^ Ni + 2 OH*
(BFDS) Ni
2-
+ 2 OH
o bien:
2 -2 BFDS +^ N i ( O H )2 £ |(BFDS)2Ní(OH)2
En la Fig. 28 «a obtenida a pH 2,0 y X = 250 nm, apa­
recen dos rectas con distinta pendiente. La primera 
corresponde a la formación creciente del trisquelato, 
de absortividad molar e = I65OO mol ^ x cm ^ x 1 .
El valor de la constante global aparente de disocia­
ción del complejo formado, se calcula según el méto­
do del grado de disociación.
El punto de corte de las dos rectas, tiene una absor- 
bancia = 1 ,0 0 , correspondiente al complejo sin di­
sociar. Disociado, tiene una absorbancia A = 0,97; 
el grado de disociación a, a 20 QC , será:
A, - A
a =s ---   x 100 = x 100 = 3 %
A^ 1,UU
El complejo formado en solución acuosa, estará en equi­
librio con sus iones, según la reacción:
(BFDS)^Ni 3 BFDSH + Ni 2 +
La concentración del complejo, si no estuviera diso­
ciado, Cq, tendría un valor = 0,31 x 10 2 x V50 M.
La concentración del complejo que queda después de 
la disociación será: Cq (1—ot). Luego el valor de la 
constante global aparente de disociación será:
3 ^
K - 27 C° a 27(0,31 x 10~2 x V50)3 0,03** _ 
1-a = 1 - 0,03
= 5,4 x 10'18
pK = 17,3
A pH 10,0 la pendiente del primer tramo recto que co­
rresponde a la formación creciente del trisquelato, 
tiene un valor dado por la absortividad molar, e' de 
15750 mol ^ x cm x 1; el grado de disociación de 
este complejo será:
A ' - A
1 _oc i q — 2. x 100 = x 100 = 4,3 %
La reacción en el equilibrio será:
4-
(BFDS) ^ Ni % 3 BFDS2" + Ni2+
y la constante global de disociación aparente a 20 QC 
(temperatura ambiente) será:
K , 27 C0 a_____ 27(0,3 x 10~2 x V50)3 0,04**
1-a ' 1 - 0 , 0 4  ~
= 2 x 10"17
p K ’ = 16,7
El bisquelato formado a ese mismo p H , está disociado
a 20 QC un 1,3 %• Su constante global aparente de 
disociación se ha calculado teniendo en cuenta el 
siguiente equilibrio:
n 2-
(BFDS) Ni 2 BFDS 2- M . 2 + Ni
K» 4 °0 a3 4(Q.(t9xlO~2 x V50)2 0.0133 
1-a _ 1 _ 0,013
= 8,6 x 10 -14
pK" =13,1
o bien sí:
4-
(BFDS) Ni (OH) ( 2 BFDS2" + Ni2+ + 2 OH*M M I 4*
K" = 8,6 x 10 -22 pK" = 21
F) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-4concentración en reactivo era de 2 x 10 M en 50 mi 
y de 0,05 a 0,5 mi de níquel (II) 10 2 M, se midie­
ron las absorbancias a 250 y 322 nm a pH 2 y 10 
respectivamente.
Se ha observado que se cumple este ley para concen­
traciones comprendidas entre 0,6 y 3>5 ppm en los 
dos casos*
CONCLUSIONES.
A la vista de los resultados obtenidos se ha llega­
do a las siguientes conclusiones:
- En exceso de ión metálico, se forma un monoquelato 
precipitado a pH comprendidos entre 2 y 10.
En exceso de ligando se forman:
- A pH 2r0 un complejo de estequiómetría M/L = V3»
La absortividad molar del trisquelato es
e = I65OO mol ^ x cm ■*" x 1. Dicho complejo se di­
socia a temperatura de 20 QC un 3 Tiene por tan­
to una constante global aparente de pK = 17,3»
- A pH 10,0 se obtienen dos complejos de estequiome- 
tría M/L = V3 y V2. La absortividad molar del tris­
quelato es e' = 15750 mol ^ x cm ^ x 1; está diso­
ciado a 20 QC un 4,3 % y tiene un valor de p K ' = 16,
- El bisquelato formado a ese mismo p H , tiene un gra­
do de disociación a" = 1,3 % y su constante global 
aparente de disociación, dada por su pKM es 13 *1
o bien si el complejo es hidroxilado 21.
- Lá ley de Beer se cumple de 0,6 a 3i5 ppm, a los 
dos p H , cuando se añaden 107 ppm de reactivo.
COBRE (I)
El cob re forma dos serles de. sales y c o m ­
plejos, Los complejos de cobre (I] son 
no r m al m e n t e  lineales o tetraíd rlcos , segdn 
la n a t ura l e za del ligando, A causa de la 
fácil dls m u t a c l ó n  de los Iones c u p r o s o s , 
la existe n c ia de compuestos de cobre (I) 
d e p end e de la e s t abi l i dad  del sólido o c o m ­
plejo formado, es decir, de la fortale za 
de los enlaces covalentes con el ligando.
La baja carga de los Iones cuprosos y su
estruct ur a electró ni ca 3d}® , conduce a 
los Iones cobre (X] a formar sus complejos 
mds estables con llgandos muy  p o l a r l z a b l e s , 
es p e c i a l m e n t e  donde es po s i b l e  una doble 
retro c o o r di n a ció n [34), como s u c e d e  con 
los complejos de derivados del 2, 2-blpl- 
rldllo y J, 1 0 - f e n a n t r o l i n a , con c a r a c t e ­
res de aceptares H m u y  a c u s a d o s , debido 
al alto grado de con jug a c ión  de s u  e s t r u c ­
t u r a  de •fenantreno ,
El ló n  Cu[II es I n c o l o r o , La colorac i ón de 
sus sol uciones de p ende  bien del color p r o ­
pio del anión, bien a las bandas de t r a n s ­
ferencia de carga de los complejos f or ma­
dos ,
REACCION.
Reacciona con BFDS dando lugar a una coloración ver 
de botella pálida (pH=2,5) que se acentúa a medida 
que aumenta el pH, alcanzando su máxima intensifica 
ción a pH^9 »
Esta solución es inestable al tiempo, su velocidad 
de descomposición depende del medio; a pH^3 > es ins
tantánea ($0 seg) , a pHsl3 y en gran exceso de hidro 
xido sódico, puede incluso permanecer inalterable 
hasta 24 horas. A pH ácidos, se descompone también 
por dilución.
Es inestable al calor (t>50QC) dando lugar a una so­
lución parda, que a pH alcalino retorna al color ver 
de botella a medida que disminuye la temperatura.
Sensibilidad: pD = 4,2 (pH=2,5) 
pD = 5,2 (pH=12)
Acción que ejerce BFDS sobre los compuestos 
de cobre (I).
a) El hidróxido cuproso, es soluble en BFDS dando una 
solución color verde botella.
b) El óxido de cobre (I) se solubiliza con dificultad; 
por acción del calor aumenta la solubilidad.
c) El ioduro y sulfocianuro de cobre (I), son solubles 
en BFDS, dando una coloración verde botella en me­
dio alcalino.
d) El cianuro de cobre (I), es soluble en BFDS, siendo 
la solución de color amarillo.
Interpretación.
Los hechos observados permiten admitir la existencia 
de un complejo Cu(I)-BFDS bastante más estable en 
medio alcalino que en medio ácido.
T 1 ( 2n-l) -
n BFDS + Cu(I)
ENMASCARAMIENTO .
Los ensayos realizados y 
sumen en la Tabla XIV en 
enmascara las reacciones 
por ser los precipitados 
el sulfuro.
Con cianuro la solución ■ 
rilla; lo mismo ocurre c 
por formación de complej
(BFDS) Cu n
resultados obtenidos, se re- 
la que se observa que, BFDS 
de precipitación de cobre(I) 
solubles en BFDS, excepto
dquiere una coloración ama- 
n tiosulfato, seguramente 
s ternarios.
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 
nm; para ello se utilizaron disoluciones cuya con-
-4centración en reactivo y catión era de 3 x 10 M y
-410 M respectivamente; la disolución de cobre (I) 
se preparó "in situM a partir de disoluciones de 
cobre (II), reducidas con un gran exceso de hidroxi-
TABLA XIV
ENMASCARAMIENTO DEL COBRE (I)
Reactivo F enómeno observado
Producto de 
reacción
NaOH 2M No se observa reacción -
NH^OH 2M No se observa reacción -
SH2
Precipitado negro. La reac­
ción se favorece con el 
calor.
+ SCu2
IK 0,5M No se observa reacción -
CNK 2M Coloración amarilla pálida
n
BFDS-Cu(I)-CN
SCNK 0,5M No se observa reacción -
C1H 2M No se observa reacción -
S O  Na „ 1M 
2 3 2 Coloración amarilla pálida
(* )
BFDS-Cu(I)-S20^“
MOTA - Cuando no ¿o. Indica el producto de reacción
se sapone. que ti tompltjo no ka sufrido trans­
formación al no haberse observado cambio algu­
no tn la disolución.
í* ] El producto dt reacción expuesto no fia sido es­
tudiado cuantitativamente, pon. lo que la expre­
sión corresponde a una supuesta composición 
cualitativa.
O W
Fi
g.
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a
lamina (10 mi 1%), sometidas a la acción del calor 
durante 2 minutos.
De los espectros obtenidos frente a blancos prepa­
rados de igual manera (Fig. 29 a.) i parece deducirse 
que para pH<5 * aparece una banda de máximo a 250 
nm muy sensible (A=l,l6) y otra menos intensa a 
325 nm (A=0,^3), correspondiente a la formación de 
quelatos de color amarillo pálido; a pH>6 se obser­
van tres máximos muy definidos a 3251 425 y 590 nm, 
debidos a la formación de un complejo verde botella. 
Las longitudes de onda menos sensibles son 425 y 590 
nm, siendo esta última la debida a la banda de trans­
ferencia de carga que da lugar al color verde bote­
lla. Estas longitudes de onda son muy específicas 
pues ningún otro catión las presenta, aunque la ban­
da de absorción del complejo ferroso (\=535 nm) pue­
de solapar las de cobre (I). A pesar de que las ban­
das a 250 y 325 nm son muy intensas, las medidas 
son poco precisas, debido a las absorbancias tan 
grandes que presentan reactivo y complejo.
INFLUENCIA DEL pH.
Se ha estudiado la influencia que ejerce la varia­
ción del pH sobre el complejo Cu(I)-BFDS a las lon­
gitudes de onda de 250» 325» 425 y 590 nm respecti­
vamente (Fig. 29 b.) • Se observa que los máximos va-
Cu (I)-BFDS (I0‘4M) I - X * 250 nm
(V. BFDS) 2 ~ X * 325 nm
3- X * 425 nm
4 - X * 590 nm
0,6-
0,2-
2 4 6 108
Fig. 29  b
lores de la absorbancia a X = 250 nm, se obtienen a 
pH 3-3,5; de pH 3 ,5-5» experimenta un descenso brus­
co y se anula a pH=5,3»
La banda de máximo a 325 n m , a partir de pH 4, sufre 
un efecto hipercrómico, cuya máxima absorbancia se 
obtiene a pH 6-7.
En la región visible, a X = 425 nm, a partir de pH 6 , 
la absorbancia aumenta y adquiere su máximo valor a 
pH 9-10- A 590 nm, a pH>6 ,5 se observa un aumento 
progresivo de la absorción y su valor máximo se ob­
tiene a pH 8,5» manteniéndose prácticamente constan­
te a partir de este pH.
Interpretación de los resultados»
A la vista de los valores de pK que tiene BFDS, se 
puede interpretar que la especie iónica del ligando 
que reacciona a pH<5 » es BFDSH , por lo que el meca­
nismo de reacción que puede asignarse para la forma­
ción de especies no coloreadas es:
l(2n-l)-
n BFDSH + Cu(I) (BFDS) Cu n + n H +
A p H >6 ; la especie del reactivo que reacciona para
2 —dar el complejo coloreado es BFDS • La reacción que 
debe tener lugar es:
m BFDS2’ + Cu(I)
Conclusiones•
(BFDS) Cu m
.(2m-l) -
A través de todo lo expuesto anteriormente, se pue­
de llegar a la conclusión de la formación de dos o 
más complejos, cuya composición dependerá del pH.
A pH inferior a 5 1 la especie del reactivo que en­
tra a formar parte en la reacción es BFDSH •
A pH>6, la especie del ligando que interviene es 
BFDS2’ .
Los posibles complejos formados presentan sus ban­
das de máximo a las longitudes de pndq de 250, 325» 
425 y 590 nm. Los pH óptimos de formación son 3» 7 
y 9,2 respectivamente (este último corresponde a 
425 y 590 nm).
CHONOTROPIA, F0T0TR0PIA Y TERMOTROPIA.
Por considerar el complejo verde botella, caracte­
rístico de este reactivo se ha estudiado la influen­
cia de estas variables sobre el mismo.
Se ha hecho un estudio de la influencia que ejerce 
la luz y el tiempo sobre el complejo a pH 9,2; se 
midieron las absorbancias a 425 y 590 nm de dos di­
soluciones , una de ellas expuesta a la luz y la otra
a la oscuridad, obteniéndose valores iguales de absor­
bancia en las dos disoluciones para la misma longitud 
de onda; estos valores permanecen constantes durante 
los primeros 60 minutos; al cabo de 2 horas se come­
te un error en la medida del 2 % y al cabo de 9 ho­
ras del 17 % por lo que se deduce que las mediciones 
de absorbancia deben hacerse durante los 60 primeros 
minutos•
Se estudió también la influencia que ejerce la tempe­
ratura sobre el complejo, observándose que a medida 
que aumenta ésta el color verde va desapareciendo 
y se transforma en pardo a 60 QC; se intentó estu­
diar la variación de absorbancia que sufría el comple­
jo, no llegando a obtener resultados válidos por care­
cer de aparatos adecuados, ya que a medida que dismi­
nuye la temperatura, retorna el color verde botella 
inicial; no obstante puede decirse que si bien la ab­
sorbancia a 590 nm se ve afectada por la temperatura 
la correspondiente a 425 nm permanece inalterable.
F) ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas espectrofotométricas a 
las longitudes de onda de 250, 325, 425 y 590 nm pa­
ra estudiar la composición de los posibles comple­
jos formados a pH 3,0, 7,0 y 9,2 respectivamente 
(este último en la zona visible).
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo 
constante, en primer lugar la concentración de reac- 
tivo (1,5 x 10 M en 50 mi a pH 3»0 y 7»0 y de 
3 x 10 M en 50 mi a pH 9» 2) y variando la concen­
tración de cobre (I); los resultados obtenidos se 
muestran en la Fig. 30 a_ y c^.
Se observa en la gráfica a pH 3>0 y  ^ = 250 nm (Fig. 
30 a ), tres tramos rectos de distinta pendiente, que 
se cortan en la relación molar M/L = V2 y 1/1.
A 325 nm, se obtiene también la relacióp. molar 
M/L = V2; se ha elegido para su estudio pH 7i0 por 
considerarle óptimo a esa longitud de onda, a pesar 
de que a pH 9»2 resulta también muy sensible.
A pH 9*2 y X = 425 y 590 nm (Fig. 30 c^) , se observan 
dos tramos rectos de distinta pendiente, que se cor­
tan en la relación molar M/L = V2, en los dos ca­
sos •
Interpretación de los resultados.
Los resultados obtenidos dan prueba inequívoca de la 
formación de un bisquelato verde botella a pH>6, con 
máximos de absorción a 325» 425 y 590 nm. La banda 
que aparece a 250 n m , a pH<5, es debida a la forma-
ción de un bisquelato y un monoquelato ambos de co­
lor amarillo muy pálido.
+ 2 H +
+ H+
Las reacciones que tienen lugar son:
r 3-
A pH<5 : 2 BFDSH + C u ( I )  J  (B F D S ^ C u
BFDSH" + C u ( I )  1 j(BFDS )Cu
A p H >6 : 2 BFDS2 " + C u ( I )  ^  £(B FD S)2 Cu
A pH 3,0 (Fig. 30 a.) el primer tramo recto, tiene una 
pendiente que corresponde a una absortividad molar 
e = 17200 mol"^" x cm"^ x 1 ; el valor de la constante 
global aparente de disociación se calcula según el 
método del grado de disociación.
El punto de corte de las dos primeras rectas, tiene 
una absorbancia A^ = 1 ,2 9» que seria la que corres­
pondería al complejo si éste no se hubiera disociado. 
Al estar disociado su absorbancia es A2 = 1,07; lue­
go la diferencia entre A^ y A2 corresponde a la frac­
ción disociada o grado de disociación.
a = * x 100 = £i|| x 100 = 17 %
La reacción de equilibrio del complejo en solución 
de estequiómetría M/L = V 2, será:
(BFDS) Cu
-[ 3- H+
t 2 BFDSH" + Cu+
Si se disocia a %, como la solución de la que hemos 
partido para su formación, tiene una concentración
pH * 3,0 
X =250 nm
0,75 mi BFDS 10" M
v final 50 mi
1.2 -
0,8-
0,4-
0,80,602 mi Cu (I)
Fig. 30  a
Cq = 0,37 x 10 ^ x V50 M en cobre (I), la constan­
te global aparente de disociación tendrá un valor 
dado por:
El monoquelato formado a ese mismo p H , presenta un 
grado de disociación a temperatura ambiente del or­
den de 20 QC de 5i5 %•
Por tanto su constante de disociación aparente se­
rá :
- H+
1 BFDSH" + Cu+£( BFDS )Cu J
K ' = = 0 ■ 75xlO-^,.x._p O x 0 ^ -  = x 10-7
l - a  i  -  0,05
pK' = 6 ,k
A pH 7,0 y \ = 325 nm, se obtiene para el bisquela- 
to formado, un primer tramo recto; con una pendiente 
que corresponde a una absortividad molar 
e = 12700 mol ^ x cm ^ x 1; el grado de disociación 
del complejo es:
a = - 2 x 100 = x 100 = 5 ,3 %
Su constante global aparente de disociación vendrá 
dada por la expresión:
(BFDS) Cu
¿á
3" 2-£ 2 BFDS + Cu
4 CQ a3 4(0,37xl0-2 x  V50)2 0,053 
K = 1-a =   1 - 0,05
= 6 x 10-12
pK = 11,2
A pH 9i2 y X = 425 nm (Fig. 30 c_) , la absortividad 
molar del bisquelato es £ = 825O mol ^ x cm  ^ x 1 .
Se ha calculado de forma análoga a la anterior la 
constante global aparente de disociación, obtenién­
dose un valor de K = 2,6 x 10 ^  y pK = 10,6; el 
grado de disociación del complejo en estas condicio­
nes es a  = 6,6 %• A 590 nm, el primer tramo de la 
recta tiene una pendiente que corresponde a una ab­
sortividad molar £ = 36OO mol ^ x cm ^ x 1 ; el valor 
del grado de disociación del complejo es a = 7 »^  
su constante global aparente de disociación es 
K = 3,9 x 10 ^  y pK = 10,4. Por consiguiente a pH 
9»2 el bisquelato, tiene un grado de disociación a 
20 QC de a m = (7-0,4) % y un pKm - 10,5^0,1.
Método de las variaciones continuas.
Este método únicamente se ha podido llevar a cabo a 
pH=9,2 a las longitudes de onda de 425 y 590 n m , de­
bido a que en la región U.V. presentan bandas de ab-
mi BFDS I0‘ 2 NI
2,0
- X* 425 nmpH * 9,2
2 - X = 590 nm
«,o-
0,8-
0,6-
0,4-
1,5 mi BFDS 10’2 M 
v final 50 mi
I"X *425nm 
2-X*590nm  
pH *9,2
1,0-
0,6-
0,4-
mi Cu (I) I0 '2 M
Fig. 30
sorción muy intensas reactivo y complejo.
Se han realizado las medidas manteniendo constante 
la suma total de moles de cobre (I) y BFDS,
Los resultados obtenidos Fig. 30 la, dan evidencia 
de la Formación de un complejo de estequiometría 
M/L = V2 , en los dos casos, dato que está de acuer­
do con el obtenido según el método de la fracción 
molar.
Según este método a 425 nm se obtiene un valor para 
el grado de disociación del bisquelato de 8,5 % y un 
pK = 10,5; a 590 nm el grado de disociación obteni­
do es a = 7,5 % y el pK = 10,7* Por tanto
ot = (8^0,5) % y pK = 10,6^0,1. m m
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Se ha observado que existe un buen cumplimiento de 
esta ley para concentraciones de cobre (I) compren­
didas entre 0,6 y 3*2 ppm a pH 3,0 y de 0,6 a 3*8 
ppm a pH 7*0- Para realizar este estudio se utiliza­
ron disoluciones cuya concentración en reactivo era 
-4
2 x 10 M en 50 mi y de 0,05 a 0*5 ml de cobre (I) 
_210 M; se midieron las absorbancias a 250 y 325 nm 
a pH 3,0 y 7*0 respectivamente.
Análogamente se observó que se cumple la ley de 
Lambert-Beer para concentraciones de cobre (I) com­
prendidas entre 0,6 y 7»ó ppm a pH 9,2 para X = 425
y 590 nm; la concentración utilizada de reactivo es 
_ Ll
de 4 x 10 M en 50 mi y de 0,05 a 1,0 mi de cobre 
(I) 10“2 M.
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- A pH 3»0 se forman dos complejos de estequiometría 
M/L = V2 y 1/1, la absortividad molar del bisquelato 
es e = 17200 mol ^ x cm"^ x 1 ; está disociado a tem­
peratura ambiente del orden de 20 QC un 17 % y su 
constante global aparente de disociación tiene un 
valor de pK = 9»9» El monoquelato formado a ese mis­
mo pH presenta un grado de disociación a* = 5t5 %
y su p K 1 =6,4.
- A pH 7,0 el complejo obtenido de estequiometría 
M/L = V2 , tiene una absortividad molar
£ = 12700 mol ^ x cm ^ x 1. Este complejo se disocia 
a pH 7,0 y temperatura de 20 QC, un 5i3 %• Su cons­
tante global aparente de disociación tiene un valor 
de pK = 11,2.
- A pH 9»2 el complejo de estequiometría M/L = V2,
presenta una absortividad molar
£ = 8250 mol"^ x cm”^ x 1 a X = 425 nm y de
36OO mol ^ x cm ^ x 1 a X = 590 nm. El bisquelato
a pH 9,2 y temperatura de 20 QC, tiene un grado de
disociación a = (7,5-1) %. Su constante global apa- m
rente de disociación tiene un valor de 
pKm = 10,55ÍO,15.
- La ley de Lambert-Beer se cumple para concentra­
ciones de cobre (I) comprendidas entre 0,6 y 3 i2 ppm 
a pH 3,0 y de 0,6 a 3*8 PPm a pH 7,0 cuando se aña­
den 107 ppm de reactivo. Análogamente se cumple la 
ley para concentraciones de cobre (I) comprendidas 
entre 0,6 y 7 >6 ppm a pH 9i2 en presencia de 214,6 
ppm de BFDS.
I) INFLUENCIA DE LA PRESENCIA DE IONES EXTRAÑOS.
Al objeto de conocer la interferencia que la 
presencia de iones extraños puede ocasionar en la forma­
ción del complejo coloreado, se prepararon una serie de 
disoluciones en las que además de contener cobre (I) y
—4 -4reactivo en concentraciones 10 M y 3 x 10 M respec­
tivamente, contenían el ión cuyo efecto se pretendía 
es tudiar•
Este estudio se realizó midiendo las absorban- 
cias de las disoluciones a las longitudes de onda de 425
y 590 nm, a pH 9,2. Los resultados obtenidos se resumen 
en la Tabla XV. Se puede observar que:
a) De los cationes ensayados, interfieren en concentra­
ción igual a la de cobre (I): Mn(II), F e (II y III), 
Co(II), Zn(Il), Ni(II), Pd(II), Cd(II), Pt(IV), La(III) 
y Dy(III); en concentración 10 veces mayor a la de co­
bre (I): Be(II), Al(III), Cr(IIl), Zr(IV), Sn(Il), 
Pb(II), Bi(III), Ce(III) y Th(IV); y en concentración 
100 veces superior a la de cobre (I): V(IV y V), Ag(I) 
y Hg(I y II). No causan interferencia: Mg(II), Ca(II), 
Sr(II), Ba(II), Mo(VI), W(VI) y Au(III).
b) De los aniones ensayados, en concentración 100 veces
superior a la de cobre (I) sólo interfieren EDTÁ, CN ,
2 -  2 —S^0  ^ y CrO^ ; este último debido al color que presen­
ta el propio ión.
Eliminación de interferencias.
a) Se intentó eliminar las interferencias con F por for­
mación de'complejos que este ión origina con algunos 
cationes. En las mismas condiciones de trabajo reali­
zadas para este estudio, pero en presencia de un gran 
exceso de ión fluoruro, se han eliminado las interfe­
rencias de los cationes: Pb(II) en concentración 10 ve­
ces superior a la de cobre (I), y, Mn(Il) y La(III) en 
concentración igual a la de cuproso; se ha conseguido
TABLA XV
INTERFERENCIA; DE IONES EN LA FORMACION DEL COMPLEJO COLOREADO
[intf] A * 425 nm Ión [Intf ] A = 425 nm
ter inter-
ente [ c u ( D ] A % error ferente [Cu (IJJ A % error
_ - 0,8 Ni(II) 102 0,023 -97,12
(II) 102 0,065 -91,87 10 0,035 -95,62
10 0,55 -31,25 1 0,039 -95,12
1 0,79 -1,25 Zr(IV) 102 0,005 -99,37
(II) 102 0,79 -1,25 10 0,71 -11,25
(II) 102 0,79 -1,25 1 0,8 0
(II) 102 0,79 -1,25 Mo(VI) 102 0,79 -1,25
(II) 102 0,785 -1,87 Pd(II) 20 0,19 -76,25
(II) 102 0,048 , -94,06 10 0,345 -56,87
10 0,5 -37,5 1 0,73 -8,75
1 0,69 -13,75 Ag(I) 102 0,07 -91,25
(II) 102 0,065 -91,87 10 0,79 -1,25
10 0,065 -91,87 vr(v i) 102 0,81 +1,25
1 0,65 -18,75 Pt(IV) 10 0,70 -12,5
(I) 102 0,095 -88,12 1 0,73 -8,75
10 0,79 -1,25 Au(III) 10 0,8 0
(II) 102 0,167 -79,12 LeíIII) 102 0,025 -96,87
10 0,79 -1,25 10 0,017 -97,87
(III) 102 0,066 -91,75 1 0,73 -8,75
10 0,72 -10,0 Ce(III) 102 0,015 -98,12
1 0,79 -1,25 10 0,11 -86,25
(II) 102 0,07 -91,25 1 0,79 -1,25
10 0,042 -94,75 Dy(III) 102 0,015 -98,12
1 0,81 +1,25 10 0,01 -98,75
(II) 102 0,19 -76,25 1 0,67 -16,25
10 0,675 -15,62 Th(IV) 102 0,01 -98,75
1 0,79 -1,25 10 0,078 -90,25
(III) 102 0,016 -98,0 1 0,8 0
10 0,725 -9 >37 Cl“ 102 0,8 0
1 0,80 0 NO- 102 0,8 0
IV) 102 1,5 +87,5 102 0,8 0
10 0,79 -1,25 co2 - 102 0,8 0
(V) 102 1,55 +93,5" I" 102 0,79 -1,25
10 0,79 -1,25 F" 102 0,8 0
(III) 102 0,062 -92,25 CrO2” 102 1,5 +87,5
10 0,69 -13.75 10 0,82 +2,5
1 0,8 0 PO^H2’ 102 0,79 -1,25
(II) 102 0,055 -93,12 SCN" 102 0,78 - 2,5
10 0,435 -45,62 s o2 ”2 3 102 0,32 -60,0
1 0,73 -8,75 10 0,62 -22,5
e(II) 102 0,64 - 2 0 , 0 CN" 102 0,012 . -98,5
10 0,77 -3,75 10 0,025 -96,87
1 0,84 +5,0 Ac 102 0,78 - 2 , 5
e (III) 10 2 0,68 -15,0 Ox2" 102 0,8 0
10 0,78 - 2 , 5 Trtt2' 102 0,77 - 3 ,7 5
1 0,82 +2 ,5 Cit3" 102 0 ,7 8 -2,5
o(II) 102 0,105 -86,87 EDTA 102 0,012 -98,5
10 0,039 - 9 5 ,1 2 10 0,04 -95,0
1 0,055 - 9 3 ,1 2 Ascorb. 102 0,8 0
TABLA XV (Continuación) 
INTERFERENCIA DE IONES EN LA FORMACION DEL COMPLEJO COLOREADO
Ión jíntf J A = 590 nm Ión [intfj 7 z 590 nm
interf¿ interf¿
rente [Cu(I)J A % error rente [Cu (I)] A % error
- - 0,36 Ni(II) 102 0,05 -85,87
Be(II) 102 0,026 -92,51 10 0,016 -95,28
10 0,235 -34,62 1 0,006 -98,05
1 0,355 -1,36 Zr(IV) 102 0,003 -98,88
Mg(II) 102 0,36 0 10 0,305 -15,23
Ca(II) 102 0,35 -2,77 1 0,365 +1,38
Sr(II) 102 0,355 -1,38 Mo(VI) 1o2 0,345 -4,15
Ba(II) 102 0,35 -2,77 Pd(II) 20 0,08 -77,56
Zn(II) 102 0,03 -91,41 10 0,165 -54,01
10 0,215 -40,16 1 0,325 -9,69
1 0,29 -19,39 Agí I) 102 0,047 -86,7
Cd(II) 102 0,036 -89,74 10 0,34 -5,54
10 0,022 -93,62 W(VI) 102 0,36 0
1 0,285 -20,77 Pt(IV) 10 0,305 -15,23
Hg(I) 10 2 0,09 -74,79 1 0,315 -12,46
10 0,355 -1,38 Au(III 10 0,355 -1,38
Hg(II) 102 0,16 -55,4 La(III 1o2 0,01 -96,95
10 0,355 -1,38 10 0,013 -96,11
a K i i i ) 102 0,026 -92,51 1 0,32 -11,08
10 0,305 -15,23 Ce(III) 102 0,005 -98,33
1 0,35 -2,77 10 0,049 -86,14
Sn(II) 102 0 ,0(12 -68,08 • 1 0,355 -1,38
10 0,019 -94,45 Dy(III 1o2 0,008 -97,5
1 0,365 +1,38 10 0,006 -98,05
Pb(II) 102 0,086 -75,89 1 0,285 -20,77
10 0,295 -18,0 Th(IV) 102 0,005 -98,05
1 0,355 -1,38 10 0,034 -90,3
Bi(III) 102 0,006 -98,05 1 0,36 0
10 0,307 -14,68 Cl~ 102 0,36 0
1 0,36 0 n°3 1o2 0,36 0
V(IV) 102 0,70 +96,8 so2" 1o2 0,36 0
10 0,345 -4,15 co2" 102 0,36 0
V(V) 10 2 0,71 +98,2 I" 102 0,355 -1,38
10 0,355 -1,38 F- 1o2 0,36 0
Cr(III) 102 0,03 -91,41 Cr02“ 102 0,1 -72,02
* 10 0,29 -19,39 10 0,365 ♦1,38
1 0,36 0 p o 4h 2- 1o2 0,36 0
Mn(II) 102 0,019 -94,45 s c n ’ 102 0,345 -4,15
10 0,187 -47,92 *a°T
102 0,11 -69,25
1 0,32 -11,08 10 0,26 -27,7
Fe(II) 102 0,24 .-33,24 CN“ 1o2 0,00 -99,72
10 0,3 -16,62 10 0,01 -96,95
1 0,33 -8,31 Ac 1o2 0,345 -4,15
Fe(III) 102 0,245 -31,85 Ox2” 102 0,355 -1,38
10 0,295 -18,0 Trtt2” 1o2 0,33 -8,31
1 0,313 -13,01 Cit3" 102 0,35 -2,77
Co(II) 102 • 0,06 -83,1 EDTA 102 0,00 -99,72
10 0,02 -94,18 10 0,01 -96,95
1 0,005 -98,33 Aacorb 1o2 0,36 0
reducir las interferencias de Zn(ll) en concentración 
igual a la de cobre (I) y de Zr(IV) y Th(lV) en con­
centración 10 veces superior a la de cuproso, con un 
error en la absorbancia del 6 y 11 % respectivamente.
No se han obtenido resultados positivos con Fe(II y 
III) y Hg(Il).
Se han conseguido reducir las interferencias, en las 
siguientes condiciones de trabajo:
SobJte la disolución que contiene cobre (II) 
[0;5 mi 10~^ MI y catión Interesente, ¿e adi­
cionan 10 mi de ClHH4-HH40H 1M, IpH 9,2) y se 
retira el precipitado originado.
En la disolución anterior, exenta de precipi­
tado , se adicionan 10 mi de hldroxllamlna 
[1 %) y se somete a calefacción durante 2 mi­
nutos a pH 2,5.
Se adiciona en la disolución que contiene lón
_ £
cuproso, el reactivo i 1,5 mi 10 M).
Los resultados obtenidos se resumen en la Tabla XVI; 
comparados con los expuestos en la Tabla XV, se obser­
va que se ha conseguido eliminar gran parte de las in­
terferencias .
Para eliminar las interferencias producidas por iones 
que no son posibles anular según los dos apartados an­
teriores , se han intentado eliminar adicionando un
— 2gran exceso de reactivo (20 mi 10 M) respecto a la
TABLA XVI
ELIMINACION DE INTERFERENCIAS, UTILIZANDO C1NH.-NH.OH 1M, 
COMO AGENTE PRECIPITANTE.
Ión
inter-
ferente
[iñt] X = 425 nm X = 590 nm
[cu(D] A error A % error
- - 0,8 0,36
Be(II)
OIOH
0,72 -10,0 0,3^ -5,5**
Al(III) 102 0,61 -23,75 0,28 -22,16
Cr(III) 1o2 0,19 -76,25 0,086 -75,89
Mn(II) 0) 1o2 0,1 -87,5 0,036 -89,74
Zr(IV) H 0 t
o
0,48 -40,0 0,2 -44,32
Ag(I) (2) 102 0,71 -11,25 0,33 -8,31
Sn(II) 10 0,33 -58,75 0,15 -58,17
Hg (I) 102 0,73 -8,75 0,32 -11,08
Hg(II) H 0 1
0
0,75 -6,25 0 ,34 -5,54
Pb(It) 102 0,74 -7,5 0,325 -9,69
Bi(lII) 1o2 0,61 -23,75 0,27 -24,93
La(III) 102 0,67 -16,25 0,30 -16,62
Ce(III) 1o2 0,70 -12,5 0,32 -11,08
Dy(III) 102 0,56 -30,0 0,245 -31,85
Th(IV)
010H
0,55 -31,25 0,25 -30,47
(1) : A g e n t e  pAe.c£p££a.n£e. NH^Otí JM
(2) : A gente. pAe.cXpXta.nte. CXtí JM
_ 2
concentración de cobre (I) (0,5 mi 10 M) y de ión
interferente.
Los resultados obtenidos se muestran en la Tabla XVII, 
donde se observa que se eliminan la mayoría de las in­
terferencias, cuando el ión interferente está en gran 
concentración respecto a la de cuproso; resultan total­
mente eliminadas con errores comprendidos entre 
+3,75 % y -2,5 % cuando el cobre (I) y catión interfe­
rente están en la misma concentración, excepto Fe (II 
y III).
Los Zones expuestos en Za TabZa Xl/I, no 
¿e muestnan en tsta, con objeto de no 
kacen.Za confusa ya. que nesuZtan en estas 
condZctones totaimente eZZmtnadas Zas Zn- 
ten.{en.encZas pxoducZdas pon. ¿stos, con 
en.xon.es menon.es deZ 1 %.
Conclusión.
A la vista de los resultados obtenidos se dedu­
ce que las interferencias encontradas entre los 32 catio­
nes estudiados, son las correspondientes al Fe(II y III); 
con hierro(III) no por el catión en sí, sino porque al 
tratar la solución que contiene cobre (II) con hidroxila- 
mina, éste se reduce a ferroso.
Las interferencias aniónicas de entre 17 iones
estudiados de tipo complejante corresponden a EDTA, CN ,
2 -  2 -y CrO^ , este último debido al color que presenta 
este ión en solución.
TABLA XVII
ELIMINACION DE INTERFERENCIAS, UTILIZANDO UN GRAN 
EXCESO DE REACTIVO.
Ión
inter-
ferente
[int] X = 425 nm A = 590 nm
[Cu(I)] A % error A % error
- - 0,8 0,36
V(IV) 10 0,82 +2,5 0,355 -1,38
V(IV) , 1 0,81 +1,25 0,36 0
v(v) 10 0,83 + 3,75 0,355 -1,38
V(V) 1 0,82 +2,5 0,36 0
Mn(II) 10 0,83 + 3,75 0,365 +1,38
Mn(II) 1 0,78 -2,5 0,35 -2,77
Co(II) 10 1,3 +62,5 0,36 0
Co(II) 1 0,81 +1,25 0,355 -1,38
N i (II) 10 0,93 +16,25 0,355 -1,38
Ni(II) 1 0,82 +2,5 0,36 0
Zn(II) 10 0,82 + 2,5 0,35 -2,77
Zn(II) 1 0,79 -1,25 0,35 -2,77
Pd(II) 10 0,93 +16,25 0,42 +16,62
Pd(II) 1 0,83 + 3,75 0,365 +1,38
Cd(II) 10 0,78 -2,5 0,3^5 -^,15
Cd(II) 1 0,79 -1,25 0,355 -1,38
Pt(IV) 10 0,81 +1,25 0,35 -2,77
Pt(lV) 1 0,8 0 0,355 -1,38
COBRE (II)
La clave, de. la estereoquímica de. los comple-
q
jos de cobre CrXl la da la configuración d , 
del lón metálico.
La mayo tila de. sus complejos son octaedros 
disto fisionados, en los que cuatro posiciones 
de la esfera de coordinación [en el plano X-Yj 
se ocupan con llgandos próximos al lón metáli­
co y las otras dos, sobre el eje 1, son ocupa­
das por otros llgandos arriba y abajo del me­
tal, a mayor distancia. Esta estructura altera­
da, es debida, probablemente, al efecto JAHN- 
TELLER, que aparece cuando un complejo tiene 
dos o más niveles de energía que son equivalen­
tes en el estado fundamental, dando lugar a una 
distorsión del sistema para llegar a tener un 
ánlco nivel de menor contenido energético y, 
por tanto, de mayor estabilidad.
El lón cobre (TI) forma también complejos de 
coordinación cuadrangular en los que debiera 
considerarse, más como caso extremo de distor­
sión octaédrica debido al efecto JAHN-TELLER, 
que como tipo de coordinación diferente.
Además de los complejos cuadrangulares, que se 
confunden con los complejos octaédricos con 
distorsiones tetragonales,que forman la mayoría 
de los complejos de CuílT], se conocen otros 
casos de estereoquímica, la más Importante de 
ellas es la tetraédrlca distorsionada; en mu- 
ckos casos es posible que la simetría tetraé­
drlca esté determinada en cierta medida por las 
propiedades estérlcas de los llgandos.
Interpretación.
Los estudios realizados permiten admitir la existen 
cia de un quelato de Cu(II)-BFDS verde esmeralda, 
estable en el intervalo de pH desde 1 a 13.
n BFDS2” + Cu2+ £
ENMASCARAMIENTO.
La acción enmascarante de BFDS sobre las reacciones 
generales del cobre (II), se resume en la Tabla 
XVIII.
Experimentalmente se ha observado que BFDS enmascara 
las reacciones de precipitación de cobre (II) excep­
to las que tienen lugar con dietilditiocarbámato, 
cuprón y ácido sulfhídrico.
Con ioduro la solución toma coloración amarillo- 
verdosa •
Con exceso de cianuro, adquiere una tonalidad azul 
que inmediatamente pasa a amarilla por reducción del 
Cu(II) a Cu(I).
Con ácido sulfhídrico, la solución cambia su color 
a pardo por precipitación de SCu.
(BFDS) Cu n
TABLA XVIII
ENMASCARAMIENTO DEL COBRE (II)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M No se observa reacción -
NH^OH 2M No se observa reacción -
C0 3Na2 0 ,5M No se observa reacción -
SH2
Disolución parda oscura 
por precipitación del sul­
furo
4,SCu
IK 0,5M Coloración amarilla verdosa BFDS-Cu(II)-I~
CNK 2M
Con gran exceso de cianuro, 
la disolución adquiere co­
lor que evoluciona a amari­
llo.
(*)
BFDS-Cu(I)-CN~
Fe(CN) 0,5M No se observa reacción -
SCNK 0,5M No se observa reacción -
Hg(SCN)4 (NH¿t)2 + 
SO^Zn
No se observa reacción -
Dietilditio- 
carbamato 
sódico 
(DDTC) 1 %
Color pardo Cu(II)-DDTC
Cuprón 5 % Precipitado verde La reacción es muy lenta. Cu(II)-Cuprón
NOTA - Cuando no ZndZea eZ producto de. h.eaeeZ6n ¿e ¿apone. 
que. eZ compZejo no ha ¿ufisiZdo tnan¿ ¿osimacZón aZ no ka- 
ben.¿e objetivado cambZo aZguno en Za dZ¿oZucZón. 
i* 1 EZ producto de n.eaeeZ6n expuesto no ha ¿¿do e¿tudZado 
euantttattvámente, pon. Zo que Za expfie¿Z6n eon.fie¿ponde 
a una ¿upuejta eompojZatón cuaZZtattva.
BFDS inhibe la reacción de cuprón-Cu(II) cuando se 
lleva a cabo la prueba sobre papel y la retarda cuan­
do se efectúa en placa.
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en función 
del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 nm; pa­
ra ello se utilizaron disoluciones que contenían
-4reactivo y catión en concentraciones 3 x 10 M y 
10 M respectivamente.
Los espectros obtenidos frente a blancos preparados 
de igual manera a distintos pH exhiben variaciones en 
la forma del espectro, en la posición de los picos de 
las bandas de absorción y en la magnitud de la absor- 
bancia, observándose que a pH<5 aparecen dos máximos 
muy definidos a 250 y 325 nm, siendo más sensible el 
correspondiente a 250 nm.
Para pH>5 la banda a 250 nm desaparece y el máximo a 
325 nm se intensifica a la par que aparece otro me­
nos intenso a 3O5 nm.
En la Fig. 31 <1, se exponen los espectros de absor­
ción a pH 3 ,5-4 y pH 6,5-7>5 pon ser éstos los más 
representativos; en la zona visible no aparecen ban­
das debido a que el complejo formado es verde pálido
Cu (II)- BFDS (10 M) 
(V. BFDS)
0,8-
0,6-
0,4 Iy2
200 300 X (nm)
Fig. 31 a
a estas concentraciones. A pesar de que las bandas 
a 250 y 325 nm son muy intensas, las medidas son po­
co precisas debido a las bandas tan intensas que pre­
sentan reactivo y complejo en la región U.V.
INFLUENCIA DEL pH.
En la Fig. 31 h.» se representa la influencia que 
ejerce la variación del pH sobre las absorbancias a 
250 y 325 nm de los posibles complejos de Cu(II)- 
BFDS. Se observa que a 250 n m , se obtiene el máximo 
valor de la absorbancia a pH 3“^ 1 de pH a 5i5 hay 
una disminución brusca de la misma, para mantenerse 
constante en el intervalo de pH 5i5-10. A pH>10 se 
aprecia una ligera disminución en los valores de ab­
sorción.
A 325 n m , se observa un aumento progresivo de la 
absorbancia, obteniéndose su valor máximo a pH 
6 ,5-715; pon lo que se elige como pH óptimo el de
7,0 para esta longitud de onda y 3»5 para 250 nm.
Interpretación de los resultados.
De acuerdo con los valores de pK que tiene el reac­
tivo, se puede interpretar que la especie iónica 
del ligando que reacciona a pH<5 es el "zwitterión" 
BFDSH- ; como a estos valores de pH el ión Cu(II)
Cu (II) - BFDS (lO*4 M) - X * 250 nm
(V. BFDS) 2 - X * 325 nm
1.4-
0,6-
0,2-
Fig. 31 b
existe en solución como Cu , el posible mecanismo
La especie iónica del reactivo que reacciona a pH
reacción que puede asignarse a la formación del que 
lato es:
Conclusiones »
A través de todo lo expuesto se ha llegado a las con­
clusiones siguientes:
A pH<5 se forma un complejo, la especie de reactivo 
que entra a formar parte del mismo es BFDSH ; el pH 
óptimo de formación es 3 »5 »
de reacción debe ser:
n BFDSH" + Cu2+ + (BFDS) Cu
+ • n
- (2n-2 )-
++ n H
7,0 es BFDS2 , el Cu(II) a partir de pH 5i existe en 
solución como Cu(OH)^ precipitado, por lo que la
i (2m-2 )-
+ 2 OH
A pH>5? la especie de reactivo que interviene en la
* 2 —  rformación del quelato es BFDS , siendo el pH óptimo 
de formación 7 *0 .
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas espectrofotométricas 
a 250 y 325 nm, para el estudio de la composición 
de los posibles complejos formados a pH 3,5 y 7*0 
respectivamente. El método aplicado es el de la 
fracción molar. No ha sido posible aplicar el méto­
do de las variaciones continuas debido a que en la 
región U.V. presentan bandas de absorción muy in­
tensas reactivo y complejo y ha sido necesario, co­
mo se ha dicho, efectuar las medidas frente al reac­
tivo .
Método de la fracción molar.
Las medidas se han llevado a cabo manteniendo cons-
-ktante la concentración de reactivo, 2 x 10 M en 
50 mi y variando la concentración de cobre (II); los 
resultados obtenidos se representan en las Figs. 32 
a_ y _b.
En la gráfica obtenida a pH 3*5 y X = 250 nm, se ob­
servan dos rectas que se cortan en la relación molar 
M/L = 1/2. Cuando la concentración de catión es igual 
o mayor a la del reactivo, se produce una turbidez 
abundante, posiblemente debido a un monoquelato inso- 
luble.
En la gráfica obtenida a pH 7»0 y X = 325 n m , se ob
I mi BFDS I0'¿ M 
v final 50 mi
pH * 3,5 
X * 250nm
FASES TURBIAS
0,4-
Iml BFDS ICT2 M 
v final 50 mi
o-
0,4-
0,6 0,80,2 0,40
1,0 mi Cu (II) I0 ‘ 2 M
Fig. 32
servan tres tramos rectos de distinta pendiente, que 
se cortan en la relación molar M/L = V2 y l/l, sien­
do el bisquelato verde y el monoquelato verde azula­
do •
Interpretación de los resultados»
A la vista de los resultados se llega a la conclusión 
de que a pH 3,5 se forma un bisquelato y un monoque­
lato (insoluble) con máximos de absorción a 250 nm.
A pH 7,0 se forma un bisquelato verde y un monoquela­
to verde azulado, con máximos de absorción a 325 nm*
Las reacciones que posiblemente tienen lugar son:
A pH 3,5 : 2 BFDSH- + Cu2+ J
" BFDSH- + Cu2 + t t( BFDS)Cu + H+
A pH 7,0 : 2 BFDS2- + +Cu(0H)2 J ^(BFDSjgCuJ + 2 OH
" BFDS2- + *Cu (0H)2 J [(BFDS) CuJ + 2 OH-
A pH 3,5 la pendiente del primer tramo de la curva 
correspondiente a la formación creciente del bisque­
lato, toma un valor dado por la absortividad molar, 
e , de 13250 mol ^ x cm ^ x 1, cuando se realizan las 
medidas de la absorbancia a 250 n m ; el valor de la 
constante global aparente de disociación del comple-
(BFDS) Cuw
¿é —
+ 2 H
jo formado, se calcula según el método del grado de 
disociación.
En el punto de corte de las dos rectas, el valor de 
la absorbancia es de 1,09 correspondiente al com­
plejo sin disociar. Disociado tiene una absorbancia 
A2 = 1,0 luego el grado de disociación a , tiene un 
valor:
a = AlAl ^  x 100 = ft§9 x 100 = 8 ’3 %
La reacción en el equilibrio del complejo a pH 3,5 
y estequiometría M/L = V2 será:
(BFDS) Cuw
12- H+
t 2 BFDSH” + Cu +
Si el bisquelato no estuviera disociado, su concen-
< —  2tración sería: Cq = 0,^2 x 10 x V50 M; como por
cada 100 moles se disocia a« la concentración en el 
equilibrio será Cq(I-oi). La constante global aparen­
te de disociación tiene un valor a 20 QC (tempera­
tura ambiente):
2 3
** C0 a k{0,k2 x 10"2 x V50)2 0,0833 
K = l-a = 1 - 0,003
= 1,7 x 10"11
pK = 10,8
A pH 7,0 y A = 325 nm, la pendiente del primer tramo
recto que corresponde a la formación del bisquelato, 
tiene un valor dado por la absortividad molar, £' , 
de 13500 mol”^ x cm ^ x 1 ; el grado de disociación 
de este complejo es:
a» = -i— -- 2 x 100 = y-2-— - x 100 = 15 ,6 %
A£ 1,15
La reacción de disociación en el equilibrio será:
2 -
(BFDS) Cuw t 2 BFDS2” + Cu2*
y la constante global aparente de disociación a 
20 QC (temperatura ambiente):
K' - ^ °° 0,3 _ 4(0.43 x 10~2 x V50)2 0.153 
l-a “ 1 - 0,15
p K ' - 9,9 ‘ 1 -“ “ “ "10
El monoquelato formado a ese mismo p H , tiene un gra­
do de disociación a " = 2,3 %• Su constante aparente 
de disociación, se ha calculado teniendo en cuenta 
el siguiente equilibrio:
,2- „ 2 +* [(BFDS)Cu] J BFDS2” + Cu
Km - C° 06 _ 0,8xl0~2 x V50 x 0,0232 _ « 7 x 10~8 
" l-a ~ 1 - 0,023 " 0,/ x X
pK" = 7 , 1
F) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya con-
-4centración en reactivo era 2 x 10 M en 50 mi y de
_ 2
0,05 a 0,5 mi de cobre (II) 10 M, se midieron las 
absorbancias a 250 y 325 nm a pH 3*5 y 7*0 respecti­
vamente*
Se ha observado que esta ley se cumple en el interva­
lo de concentraciones de 1,3 y 3 ,8 PPm de Cu(II) en 
los dos casos, en presencia de 107 ppm de reactivo.
G) CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto anteriormente, se ha 
llegado a las siguientes conclusiones:
- A pH 3,5 se forman dos complejos de estequiometría 
M/L = V2 y 1/1, el segundo insoluble. La absortivi­
dad molar del bisquelato es £ = 13250 mol ^ x cm ^ x 1 . 
El pK de dicho complejo tiene un valor de 10,8 y está 
disociado a temperatura ambiente de 20 QC un 8,3 %•
- A pH 7,0 se obtienen también dos complejos de este­
quiometría M/L = V2 y l/l. La absortividad molar del 
bisquelato es £' = 13500 mol ^ x cm  ^ x 1 ; su grado 
de disociación a' , es 1 5 ,6 % y con un valor de
p K 1 = 9,9- El monoquelato formado a ese mismo pH es­
tá disociado un 2,3 % y tiene un pKM = 7,1-
- La ley de Lambert-Beer se cumple a los dos pH 
en el intervalo de concentraciones de 1,3 y ppm,
cuando se añaden 107 ppm de BFDS.
SEGUNDA Y TERCERA SERIE DE TRANSICION 
LANTANIDOS Y ACTINIDOS
ELEMENTOS DE LA SEGUNDA Y TERCERA SERIE DE TRANSICION.
LANTANIDOS Y ACTINIDOS.
Comparación con la primera serie»
Los elementos de un grupo dado perteneciente a 
la segunda o tercera serie de transición poseen en gene­
ral, propiedades químicas similares a los elementos de la 
primera serie, pero también presentan diferencias defini­
das con los mismos. El Co(II) forma numerosos complejos 
tetraédricos y octoédricos, y es, además, el estado de 
de oxidación característico del cobalto en medio acuoso. 
En cambio el Rh(Il) e Ir(II) son estados poco frecuentes
y relativamente poco importantes. De forma análoga, el
2 +ión Mn es muy estable, mientras que en el caso del Te 
y Re el estado divalente se presenta únicamente en algu­
nos complejos. El Cr(III) forma un gran número de amino- 
complejos catiónicos, por el contrario el Mo(IIl) y el 
W(III) no son estados estables y sólo forman algunos com­
plejos, ninguno de los cuales es estable. Otro ejemplo es 
el de Cr(Vl) que forma compuestos que son agentes oxidan­
tes fuertes y que, por tanto posee una química muy limi­
tada, y, el Mo(Vl)y W(VI), que son muy estables y forman 
una serie muy numerosa de oxoaniones polinucleares. Algu­
nas de las características importantes de los elementos 
de la segunda y tercera seria de transición, comparados 
con los de la primera serie son:
El llenado de los orbitales k f_ en los elementos lantá- 
nidos provoca una contracción gradual de los radios 
atómicos. Este fenómeno denominado "contracción de los 
lantánidos", hace que el aumento del tamaño de los ele­
mentos de la tercera serie respecto a los de la segunda 
no sea significativo.
Los estados de oxidación superiores de los elementos de 
transición más pesados, son generalmente más estables 
que los correspondientes a los elementos de la primera 
serie. Los elementos Mo, W, Te y Re forman oxoaniones 
que son fáciles de reducir, mientras que los compuestos 
análogos de los elementos de la primera serie son, cuan 
do existen, oxidantes fuertes.
Los aquoiones que poseen estados de valencia bajos e in­
termedios son en general poco importantes para cualquie 
ra de los elementos de transición más pesados; algunos 
de ellos, tales como Z r , Hf y Re no forman aparentemen­
te ningún complejo catiónico simple. En muchos de ellos 
los oxo y halocomplejos aniónicos desempeñan un papel 
preponderante de la química en solución acuosa, con ex­
cepción de algunos como R u , R h , Pd y P t , que también 
dan lugar a la formación de importantes complejos ca- 
tiónicos.
Una característica importante de los elementos más pesa 
dos es su tendencia a formar compuestos de bajo momento
de spin, lo que implica que en los estados de oxida­
ción con número impar de electrones <1, existe a menu­
do un sólo electrón no apareado y que los iones con 
número de electrones <1 par, son generalmente diamag­
néticos •
El hecho de que los orbitales que se van lle­
nando sean del tipo £, hace que los actinidos tengan cier­
tas características análogas a las de los lantánidos* A 
pesar de que exiten similitudes importantes, también se 
obtienen en algunos casos marcadas diferencias* Las dife­
rencias pueden atribuirse principalmente al menor "apan- 
tallamiento" de los electrones externos de los orbitales 
5 f_ respecto a los k
Los actinidos poseen mayor tendencia a formar 
complejos que los lantánidos, que forman, casi exclusiva­
mente, enlaces de tipo iónico. La diferencia de comporta­
miento entre los actinidos y lantánidos se atribuye gene­
ralmente a la formación de enlaces covalentes por parte 
de los primeros, utilizando orbitales híbridos que invo­
lucran los electrones 5
CIRCONIO (IV)
REACCION.
En medio ácido (pH=2) el circonio reacciona con BFDS 
dando lugar a un precipitado abundante amarillo ana­
ranjado, que por acción del calor (temperatura de 
ebullición) evoluciona a rosa.
Sensibilidad: pD = ^,7
Composición y Es tequióme, tula del precipitado. -
VlsueZto en dcldo clorhídrico 2M, se comprue­
ba la exlstencla de circonio con alizarina,
S, y, BFVS con lón ferroso.
En el estudio realizado pena, ver su esteqúlo- 
metrla, se ha llegado a Za relación molar 1:1 
de, reactivo:catión.
Propiedades del precipitado.
a) El precipitado es insoluble en exceso de BFDS.
b) Tratado con álcalis, se transforma en otro pre­
cipitado blanco de hidróxido de circonio libe­
rándose BFDS que pasa a la disolución (pH=10,5).
c) El precipitado no se disuelve en ácido acético 
2M , pero sí en ácidos minerales (clorhídrico 2M
o nítrico 2M , aunque con dificultad y fácilmen­
te en sulfúrico 2M o clorhídrico 5M)•
Interpretación.
a ) Es£e£i¿ cju^e ori^in<a e^ l_j)]rec^ i^ it^ ad^ o^
Parece ser que la especie insoluble que forma el 
circonio (IV) con BFDS corresponde a:
BFDS2- + Zr02+ J 4,(BFDS)ZrO
b) Cor^£r_taraÍ£nt.o_frent£ a_ ¿lcal^is^.
La transformación del precipitado en hidróxido de 
circonio, se explica por la gran insolubilidad de 
éste :
+(BFDS)ZrO + 2 OH" + H20 £ BFDS2" + +Zr(OH)^
c) Compor^amiento_frente^ a_ áci^d£s_con£entrado¿.
El Zr(IV) es un catión muy ácido, y esta caracte­
rística le impide formar complejos con ligandos 
de tipo ácido como es BFDSH*
t(BFDS )ZrO + 5 H + + BFDSH* + Zr¿t+ + H 0
3
ENMASCARAMIENTO.
En la Tabla XIX, se exponen los ensayos realizados y 
resultados obtenidos; se puede observar que el pre­
cipitado de Zr(IV)-BFDS, se disuelve en los reactivo
TABLA XIX 
e n m a s c a r a m i e n t o  d e l CIRCONIO (IV)
Reacción F enómeno observado
Producto de 
reacción
NaOH 2M Precipitado-blanco denso +Zr(OH)^
NH^OH 2M Precipitado blanco denso 
(pH=10,5)
+Zr(OH)^
C03Na2 0,5M
Disolución del precipitado 
inicial; por acción del ca­
lor, precipita blanco copo­
so. (pH=10,5)
+(C03)2Zr
S(NH4 )2 (s ) Por hidrólisis precipita blanco denso. ^Zr(OH) ^
P04HNa2 0,5M Precipitado blanco +(P04H)2Zr
H2°2 3 %
En medio ácido no se observa 
reacción; en medio alcalino 
se disuelve totalmente el 
precipitado con color ama­
rillo •
Zr2°9 (35)
C2°4H2 ° ’5M
Disolución del precipitado 
inicial [Zr(c2V 4] 4-
Alizarina S 
1 %
En medio ácido precipita 
rojo violeta
^Alizarina S- 
-Zr(IV)
generales del circonio (IV) por formación de los co­
rrespondientes compuestos del catión con cada uno de 
los reactivos ensayados.
Con agua oxigenada en medio ácido, no se observa 
reacción alguna, pero en medio alcalino el precipita­
do de Zr(IV)-BFDS se disuelve totalmente obteniéndose 
una solución de color amarillo.
MOLIBDENO (VI)
EZ Mo (l/I) tZznz zZ nZvzZ 4 d, vacZo dz zZzc- 
txonz6. La mayotiZa dz 6U6 compZzj06 6on anZó- 
nZco6 con átomo* dz oxZgzno como ZZgando6.
Se conoczn numz>L0606 compuz6to6 dz Mo((/I) zn 
¿06 quz zx¿6tz uno o md6 dtomo6 dz oxtgzno 
un¿do6 a¿ moZZbdzno mzdZantz zntaczó mdZtZ- 
pZz6 (Mo * 0) .
TambZín 6 Z conocen oxocompZzj 06 quz p06zzn 
puzntz6 oxo (Mo-O-Mo), ZZnzaZz6 o no ZZnza- 
Zz6; z6to6 oxocompZzj 06 pnz6zntan cZznta6 
6¿mZZZtudz6 con Z06 dz chorno,
REACCION,
Reacciona con BFDS dando lugar a una coloración ama­
rilla pálida, estable al calor (temperatura de ebu­
llición) y al tiempo (k horas) a cualquier pH.
Sensibilidad: pD = 3,6
Comportamiento de BFDS sobre compuestos de 
molibdeno (VI).
Al adicionar BFDS sobre el precipitado blanco de áci 
do molíbdico, éste se disuelve siendo la solución de 
color amarillo.
El precipitado de fosfomolibdato amónico es insolu- 
ble en BFDS; sometido a ebullición se disuelve con 
dificultad dando una solución amarilla.
El sulfuro de molibdeno (VI), también es insoluble 
en BFDS incluso a ebullición.
Interpretación.
De acuerdo con el estudio realizado, parece ser que 
el molibdeno (VI) da lugar a un quelato cuando reac­
ciona con BFDS, de color amarillo, La posible reac­
ción será:
n BFDS2" + Mo(VI) j
B) ENMASCARAMIENTO.
Los ensayos realizados acerca del poder enmascaran­
te que BFDS ejerce sobre las reacciones generales 
de molibdeno (VI) resumidas en la Tabla XX indican 
que los únicos precipitados capaces de formarse son 
el sulfuro de molibdeno y ferrocianuro de molibdeno.
Al reducir el molibdeno (VI) con cloruro estannoso 
en medio ácido y en presencia de BFDS, se origina 
una coloración violeta de un posible quelato forma­
do por molibdeno (v£ y BFDS. La sensibilidad de la 
reacción viene dada por un pD = 4,7»
(BFDS^Mo(VI)
TABLA XX
ENMASCARAMIENTO DE MOLIBDENO (VI)
Reacción Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
S04H2 2M No se observa reacción -
S04H 2 ( q ) Residuo verde inten­so
(*)
Mo(VI)-SO^-BFDS
SH2
Precipitado pardo en 
medio ácido, con di­
ficultad
+ S ^ Mo
Fe(CN)6K^ 0,5M
En medio ácido origina 
precipitado pardo ro­
jizo
^Fe(CN)6 (Mo02 ).2H 20 
2
PO^Na 0 ,5M No se observa reacción •
SCNK 0,5M
En medio ácido sulfúri­
co (1M), origina color 
verde intenso por tra­
tamiento con Sn^+
(*)
SCN-Mo (V) -BFDS
Cl2Sn 5 %
En medio ácido se ori­
gina una coloración 
violeta•
- (*) 
Mo03+-Cl"-BFDS
NOTA - Cuando no ¿z ¿nd¿ca zZ producto dz Kzazz¿6n
4e 4uponz quz zZ zompZzjo no ha ¿uisiZdo tnan¿-
ion.maz¿6n at no habzK¿z ob¿ZA.vado cambZo aZgu- 
no zn Za d¿¿oZuc¿ón.
L*) EZ producto dz sizaccZón zxpuz¿to no ha ¿¿do
z¿tud¿ado zuant¿tat¿\jamzntz, pon. Zo quz Za zx-
ptLZ¿¿ón coKftz¿pondz a una ¿upuz¿ta compo¿¿z¿ón 
zuaZ¿tat¿va.
La reacción que posiblemente tendrá lugar es:
(2n-5)-
n BFDSH + Mo(V) (BFDS) Mo(V)n + n H +
0 bien un complejo del azul de molibdeno MoO^ÍMoO^^ 
(36) con BFDS, pues como se ha podido comprobar 
reacciona este reactivo con ambas valencias del Mo 
y el espectro de absorción obtenido sugiere esta 
posibilidad. El azul de molibdeno presenta un máxi­
mo de absorción a 700-800 nm y este complejo viole­
ta lo presenta desplazado hipsocrómicamente a 
5^0-550 nm (Fig. 33).
Mo (V) - BFDS (2.I0’2M)
0,6-
0,4
0.2
600550500450
Fig. 33
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la región comprendida entre 200 y 
400 n m ; para ello se utilizaron disoluciones que
-4contenían reactivo e ion en concentraciones 3 x 10
-4M y 10 M respectivamente.
Los espectros obtenidos frente al reactivo, a distin­
tos p H , presentan variaciones en la forma del espec­
tro, en la posición de los máximos de absorción y 
en la magnitud de sus absorbancias.
En la Fig. 34 a^, se muestran las curvas espectrales 
obtenidas a los pH óptimos 2,0 y 5»5-6 no mostrando 
las intermedias para no hacer confusa la gráfica.
Se puede observar que a pH 2,0 aparece un máximo de 
absorción a 247 nm y una banda menos intensa en la 
zona de 300 a 326 n m ; a partir de 335 nm el posible 
complejo, responsable de estas bandas se hace hipo- 
crómico respecto al reactivo.
A pH 5,5-6, se observa que el máximo correspondiente 
a 247 nm desaparece, así como la banda de 3^5-326 nm 
se intensifica, correspondiendo el máximo valor de 
intensidad a 326 nm.
Debido a que el posible complejo formado es amarillo
Mo (VI) - BFDS (I0’4 M) 
(V. BFDS)
0,5-
0,4-
0,3
200 300 X (nm)
Fig. 3 4  a
muy pálido no se observan bandas de absorción en la 
región visible.
INFLUENCIA DEL p&.
La influencia que ejerce la variación del pH sobre 
los valores de absorción del complejo Mo(VI)-BFDS, 
se muestran en la Fig. 34 b.
En la gráfica obtenida a 247 nm, el máximo de absor 
bancia se obtiene a pH 2,0 a partir del cual dismi­
nuye su intensidad, hasta pH=5 en que se mantiene 
prácticamente constante, de donde se deduce que el 
posible complejo se forma a pH<4.
A partir de pH 4 la banda de máximo a 326 nm sufre 
un efecto hipercrómico cuya máxima absorbancia se 
obtiene a pH 3»5-6; de pH 6 a 7 la absorbancia de­
crece bruscamente y a partir de pH 7 el posible com 
piejo se destruye o presenta notable inestabilidad.
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo, 
se deduce que la especie del reactivo que existe en
solución a pH<4 es BFDSH y el Mo(VI) en forma ca-
2 +tionica se encuentra como MoO por lo que la reac- 
ción que debe tener lugar es:
Mo (VI) - BFDS (ICT4M) - X = 247 nm
(V. BFDS) 2 - X a 326 nm
0,8-
0,6-
0,4-
PH
Fig. 3 4  b
n BFDSH + MoO 2 +
1 (2n-2)-
(BFDS) MoO n 2 + n H
A pH 5,5 el reactivo se encuentra en solución bajo
2 —la forma iónica BFDS y el posible mecanismo de 
reacción que puede asignarse a la formación del com­
plejo será:
1 ( 2 m - 2 )-
m BFDS2" + Mo(VI) (BFDS) MoO m 2
Conclusiones.
A través de todo lo expuesto se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
A pH^4 , se forma un complejo, con el máximo valor de 
absorbancia a 247 nm. La especie del reactivo que in 
terviene en la formación del mismo es BFDSH ; el pH 
óptimo de formación es 2 ,0 .
2
A pH>5 la especie predominante del reactivo es BFDS 
el pH óptimo de formación del posible complejo es 
5 i5“6 y presenta su máximo valor de absorbancia a 
326 nm.
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han efectuado las medidas espectrofotométricas a 
247 y 326 nm para el estudio de la composición de 
los posibles complejos formados a pH 2,0 y pH 5i5»
El método que se ha llevado a cabo es el de la frac­
ción molar. No se ha podido aplicar el método de las 
variaciones continuas debido a que en la región U.V. 
presentan bandas de absorción muy intensas reactivo 
y complejo y ha sido necesario efectuar las medidas 
como se ha dicho frente al reactivo.
Método de la fracción molar.
Las medidas se han llevado a cabo manteniendo cons-
-4tante la concentración de reactivo, 2 x 10 M en 50 
mi y variando la concentración de molibdeno (VI); 
los resultados se muestran en las Figs. 35 a y t).
En la gráfica obtenida a pH 2,0 y X = 247 nm, se ob­
servan dos rectas de distinta pendiente que se cor­
tan en la relación molar M/L = 1:1. A idénticos re­
sultados se llega a pH 5i5 y X = 326 nm.
Interpretación de los resultados.
Los resultados obtenidos dan prueba inequívoca de 
la formación de un monoquelato a pH 2,0. La reacción 
que posiblemente tenga lugar es:
BFDSH" + M o 0 2+ + 
2 «- (BFDS)MoO ¿á + H +
A pH 5*5 se obtiene también un complejo de estequio- 
metría M/L = 1:1, formado mediante la reacción:
pH = 2.0 
X = 247 nm
I mi BFDS I0‘2 M
v final 50 mi
0.8-
0,4-
0,6 0,80,2 0,4 mi Mo (VI) ICT2 M
PH * 5,5 mi BFDS ICT2 M
X s 326 nm v final 50 mi
0,8-
a2-
0,60,4 0,802 mi Mo (VI) I0 ’ 2 M
Fig. 35
BFDS2” + Mo(VI) (BFDS)MoO ¿á
En la Fig. 35 a.» aparecen dos rectas con distinta 
pendiente. La primera corresponde a la formación cre­
ciente deL monoquelato, de absortividad molar 
e = 6000 mol’^ x cm’^ x 1. La segunda de menor pendien­
te ( e = 2381 mol”^ x cm*^ x 1) es debida al exceso 
de MoíVI).
El valor de la constante aparente de disociación del 
complejo, se calcula según el método del grado de di- 
sociación.
El punto de corte de las dos rectas tiene una absor­
bancia = 1,06 correspondiente al complejo sin di­
sociar. Disociado tiene una absorbancia = 1,03; 
el grado de disociación a, a 20 2C será:
a = — --  x 100 = x 100 = 2,8 %Ax 1,06
El complejo formado en solución acuosa, estará en 
equilibrio con sus iones según la reacción:
(BFDS)Mo02
H+
í BFDSH” + M o02 +¿á
La concentración del complejo si no estuviera diso­
ciado, C q , tendría un valor = 0,87 x 10 2 x V50 M. 
La concentración del complejo, que queda después de 
la disociación será Cq(I-oi)» luego el valor de la 
constante aparente de disociación será:
K2
_ C0 a _ 0,87 X 10~2 X 1/50 X 0,0282 _ . -7
" 1-a " 1 - 0,028 " ’
pK = 6,9
A pH 5*5* Fig. 35 ]3* la pendiente del primer tramo 
recto que corresponde a la formación creciente del 
monoquelato, tiene un valor dado por la absortividad 
molar, e* * de 3607 mol ^ x cm ^ x 1. De forma análo­
ga a la anterior, se ha calculado el grado de diso­
ciación y la constante aparente de disociación, ob­
teniéndose un valor de a '  = 5 % y un p K ! =  6,4.
F) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-4concentración en reactivo era de 2 x 10 M en 50 rol 
y de 0,1 a 1,0 mi de Mo(VI) 10 2 M; se midieron 
las absorbancias a 247 y 326 nm a pH 2,0 y 5*5 res­
pectivamente •
Se ha observado que existe un buen cumplimiento de 
este lay para concentraciones de Mo(VI) comprendi­
das entre 2 y 1 3 14 ppm, en los dos casos.
G) CONCLUSIONES.
A la vista de los resultados obtenidos, se ha llega­
do a las siguientes conclusiones:
- A pH 2,0 se forma un complejo de estequiómetría 
M/L = 1:1, La absortividad molar del monoquelato es 
e = 6000 mol ^ x cm ^ x 1. Dicho complejo se diso­
cia a temperatura ambiente de 20 2C un 2,8 %. Tiene 
por tanto una constante aparente de disociación da­
da por su pK = 6,9*
- A pH 5»5 el monoquelato obtenido tiene una absor­
tividad molar de £ ’ = 3667 mol ^ x cm ^ x 1. Su gra 
do de disociación a 20 QC es del 5 % V su constante 
aparente de disociación es p K ' = 6,4.
- La ley de Lambert-Beer se cumple en los dos casos 
de 2 a 13*4 ppm, cuando se añaden 107 ppm de reac­
tivo .
p a l a d i o  (II)
El paladio ( I I )  po6ee con£lgun.acl6n electrú-
g
nica d . La e6tereoquímica común que. pA.e6en- 
tan ¿06 complejo6 de. Pdíll) e.6 ¿a cuadrado 
plana. Sin embargo exl6ten pA.ue.ba6 de que. 
pueden e6tableceA.6e eventualmente Interacclo- 
nc6 d£blle,6 en la6 po6lclonc6 octaídn.lca6 
vacante6; en el ca6o de I06 complej 06 en 6o- 
luclón, e6 po6lble que e6a6 po6lclone6 6e 
encuentren ocupada6 poA. molícula6 de 6olvente.
REACCION.
En medio ác id o  (pH=2,5)> re a c c io n a  con BFDS dando 
una s o lu c ió n  a m a r i l la ,  más p á lid a  que la  que t ie n e  
e l  c a t ió n  en d is o lu c ió n . La c o lo ra c ió n  o b te n id a ,  
es e s ta b le  a la  a c c ió n  d e l c a lo r  (te m p e ra tu ra  de 
e b u l l ic ió n )  y a l  tiem po (4  h o r a s ) .
Sensibilidad : pD = 4,8.
ENMASCARAMIENTO.
En la Tabla XXI, se exponen los ensayos realizados 
y resultados obtenidos. Se observa que en presencia 
de BFDS, se inhiben las reacciones de precipitación 
del paladio (II).
TABLA XXI 
ENMASCARAMIENTO DEL PALADIO (II)
Reacción F enómeno observado
Producto de 
reacción
NaOH 2M No se observa reacción -
NH^OH 2M
Se decolora ligeramente la 
solución amarilla. La deco­
loración no es instantánea
Pd(NH3)2+ {t) 
y/o BFDS-jPd-nNH^
SH2
Adquiere una tonalidad 
anaranjada la disolu­
ción
(*)
BFDS-Pd-S(o SH” )
CO Na2 0,5M No se objservai cambio apa­rente -
IK 0,5M
Da lugar a una disolución 
amarilla anaranjada. Con 
el calor se acentúa el 
color naranja
(*)
BFDS-Pd-I
(c n )2h s
Por acción del calor, la 
solución adquiere color 
salmón pálido.
(*1
BFDS-Pd-CN
Dimetil- 
glioxima 1 % No se observa reacción -
a nitroso- 
3 naftol
La solución toma colora­
ción anaranjada intensa
(*)
BFDS-Pd-<*N0-3N
MOTA - Cuando no ¿e, lndlca e.1 producto de, n,e,accl6nt ¿e, 
¿upone. que, e.1 comple.jo no ha ¿ufanldo tn.an¿ £on.ma- 
clón alno habe.n.¿e. ob¿e.n.vado cambio alguno e,n ¿a 
dl¿oluclón.
[*} El producto de, n.caccl6n cxpuc¿to no ha ¿¿do estu­
diado cuantltatlvamenté., pon. lo que, la expresión 
con.n.esponde a una supuesta composición cualitativa.
Observación Las sales básicas de paladio (II) al 
igual que su sulfuro, ioduro y dimetilglioximato, son 
insolubles en un exceso de BFDS, incluso a ebullición. 
El cianuro de Pd(II), por acción del calor se solubi- 
liza en BFDS, dando una solución de color rosa sal­
món.
Interpretación.
A la vista de este estudio, se puede pensar en un 
quelato amarillo, formado por Pd(II)-BFDS.
( 2n-2 ) -
n BFDS2‘ + Pd(II)
ESPECTROS DE ABSORCION.
(BFDS) Pd n
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y kOO 
nm; para ello se utilizaron disoluciones cuya con­
centración en reactivo y paladio (II) era de
— 5 —56 x 10 M y de 2 x 10 M respectivamente.
Los espectros obtenidos frente al reactivo (Fig. 36 ¡a) 
presentan una banda de absorción a 300 nm; se observa 
que a medida que aumenta el pH, el máximo de absorción 
sufre un desplazamiento hipsocrómico, debido a las 
formas iónicas en que se encuentra el reactivo en fun­
ción del pH, como se puede ver en la Fig. 1, donde
_ e
se muestran los espectros del reactivo (2 x 10 J M)
Pó (II) - BFDS (2.I0‘ 
(V. BFDS)
0,8-
0,6-
0,4-
0,2-
300 400 X (nm)
Fig. 36 a
a diferentes pH. Comparando ambas series de espectro 
(Figs. 36 a y 1 ) se puede observar que existe un des 
plazamiento batocrómico de 15 nm.
INFLUENCIA DEL pH.
El estudio de la influencia que ejerce la variación 
del pH sobre la formación del posible complejo 
Pd(II)-BFDS se muestra en la Fig. 36 b.» En ella se 
se observa que la banda de absorción a 300 nm sufre 
un efecto hipercrómico hasta pH 6 cuya máxima absor- 
bancia se obtiene a pH comprendidos entre 6,5 y 7; 
de pH 7 a 9 su intensidad disminuye bruscamente.
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta que a pH 6,5-7 el complejo pre­
senta su máximo valor de absorbancia, se puede decir 
que la especie iónica del reactivo que reacciona
dando lugar a la formación del posible complejo a
2 — , esos pH es BFDS , por lo que la reacción que puede
asignarse es:
n BFDS2"* + Pd(II) t
Conclusiones.
( 2n -2 ) -
(BFDS) Pd n
A través de todo lo expuesto, se puede admitir la 
existencia de un complejo Pd(Il)-BFDS.
Pd (II) - BFDS (2.10" M) 
(V.BFDS)
X * 300 nm
0.8 -
0,4-
PH
Fig. 36 b
El posible complejo presenta bandas de absorción a 
3OO nm. El máximo valor de absorbancia se obtiene a 
pH 6 ,5-7. A pH>8 , el complejo no se forma o presen­
ta notable inestabilidad.
La especie del reactivo que interviene en la forma-
2 —ción del complejo es BFDS
ESTEQUIOMETRIA DEL COMPLEJO FORMADO.
Se han realizado las medidas de absorción a 3°0 nm 
para el estudio de la composición del posible comple 
jo a pH 6,5» por el método de la fracción molar.
Método de la fracción molar.
Manteniendo constante la concentración de reactivo 
k x 10 ^ M en 50 mi y variando la concentración de 
paladio (II), se ha obtenido la Fig. 37» en la que 
se observan dos rectas que se cortan en la relación 
molar M/L = V2 , la primera se corresponde con la 
formación progresiva de complejo.
Interpretación de los resultados.
A la vista de la Fig. 37, se llega a la conclusión 
de la formación de un bisquelato formado mediante la 
reacción siguiente:
2 BFDS2" + Pd(II) í ¡^(BFDS)2PdJ
La pendiente del primer tramo de la curva, correspon­
diente a la formación creciente del complejo, de co­
lor amarillo, toma un valor dado por la absortividad
2mi BFDS I0'3 
v final 50 mi
pH 8 6,5 
X 8 300 nm
0,6-
0,2-
08 2,0 mi Pd(ll) 10“* M
Fig. 3 7
molar, £, de 55^00 mol ^ x cm ^ x 1 , cuando se rea­
lizan las medidas de absorbancia a 3^0 i1™»
El valor de la constante global aparente de disocia­
ción del complejo, se calcula según el método del 
grado de disociación.
El punto de corte de las dos rectas tiene una absor- 
bancia = 1,00 correspondiente al complejo sin di­
sociar. Disociado tiene una absorbancia A0 = 0,92,
¿á
luego el grado de disociación, a, tiene un valor:
o= -i-T— - X 100 = X 100 = 8 %A^ 1,00
La reacción global de equilibrio del complejo a pH 
6,3 y estequiometria M/L = V2, será:
(BFDS) Pd
2- o
+ 2 BFDS + Pd(II)
Si el bisquelato no estuviera disociado su concen­
tración sería Cq = 0,9 x 10 3 x V50 M; como está 
disociado, su concentración será Cq(I-ci)* Así la 
constante global aparente de disociación tiene un 
valor a 20 QC (temperatura ambiente) de:
K - ^ C° ^  4(0,9 x 10~3 x V50)2 0 ,083
1-a = 1 - 0,08 =
= 7,2 x 10’13
pK = 12,2
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-5concentración en reactivo era de 4 x 10 M en 50 
mi y variando la concentración de catión, de 0,2 a
_ o
1,0 mi de Pd(II) 10 J M; las absorbancias se midie 
ron a 300 nm.
Se ha observado que se cumple esta ley para concen 
traciones de Pd(II) comprendidas entre 0,4 y 1,3 
ppm a pH 6,5-
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto anteriormente, se ha 
llegado a las siguientes conclusiones:
- Formación de un único complejo de estequiometría 
M/L = V2 . El pH óptimo de formación es 6,5-7-
- El pK de dicho complejo tiene un valor de 12,2 
y está disociado un 8 %.
- La absortividad molar del bisquelato es 
e = 55000 mol ^ x cm ^ x 1 .
- La ley de Lambert-Beer se cumple entre 0,4 y 1,3 
ppm de Pd(II) cuando se adicionan 21,5 ppm de 
reactivo•
PLATA (I)
Tlznz conilguAaclón zlzctAónlca dj ^ , ¿a e4¿eAeo- 
qulmlca dzpzndz maAcadamzntz do. la na.tuA.ale.za. dzl 
ligando y, a pzóaA de. que. pAzdomlna zl ndmzAo de. 
cooAdlnaclón doó, zxlótzn ligandoó que. puzdzn 
daA lugaA a la ioA.mae.l6n de. complzjoó tztAacooA- 
dlnadoó. La tznde.ne.la a adoptaA un ndmzAo dz 
cooAdlnazlón doó, ó z dzbz a quz loó oAbltalzó d 
ocupador y zl oAbltal 4_ vado, dl^lzAzn muy pozo 
zn 4uó znzAglaó, lo quz pzAmltz la klbAldazlón 
zizztlva dz loó oAbltalzó dz2 y 4, dando lugaA 
a doó hlbAldoó quz a 4u vez 4e combinan con zl 
oAbltal £z, oAlglnando do4 oAbltalzó hlbAldoó 
adzcuadoó paAa la fioAmaclón dz un paA dz znlaczó 
covalzntzó llnzalzó.
Vzbldo a quz la mayo Ala 4on dz zótAuctuAa 11- 
nzal, lo4 ligando4 no puzdzn ioAmaA lonz-ó ólm- 
plz4 y, poA tantot tlzndzn a iOAmaA lonzó com­
plzj oó pollnuclzaAzó.
A pzóaA dz quz laó zópzclzó má.4 ImpoAtantz4
óon dzl tipo AgLp, óln zmbaAgo zl númzAo dz
cooAdlnazlón puzdz vaAlaA zn función dji la
natuAalzza dz loó llgandoó, como ya ó z ha dicho,
ólzndo poólblz obtznzA vaAloó tlpoó dz compuzó-
2
toó zn función dz la ioAmaclón dz hlbAldoó óp
3 +y óp dzl I6n Ag .
REACCION.
En medio débilmente ácido (pH=4,5~5) da lugar a una 
coloración amarilla, estable al calor (temperatura 
de ebullición) y al tiempo (4 horas); a los ácidos 
(pH*l) y álcalis fuertes (pH=l2).
Sensibilidad : pD = 4,4
Comportamiento de BFDS frente a diferentes com­
puestos de plata (I).
El hidróxido, óxido y carbonato de plata (I), son 
solubles en BFDS obteniéndose una coloración ama­
rilla •
El cromato de plata (I) se disuelve en BFDS dando 
lugar a una disolución amarilla, más intensa que la 
del posible quelato de plata (I) y BFDS, debido a 
la presencia del ión cromato en la disolución.
El cianuro de plata (I), es soluble en BFDS dando lu­
gar a una disolución incolora.
El ioduro, cloruro y sulfuro de plata (I), son inso- 
lubles en BFDS, incluso en caliente.
Interpretación.
Los hechos observados, permiten admitir la existen­
cia de un quelato de plata (I) y BFDS.
La reacción que posiblemente tiene lugar es:
1 (2n-l)-
n BFDS2" + Ag(I) (BFDS)nAg
ENMASCARAMIENTO.
La acción enmascarante de BFDS sobre las reacciones 
de plata (I), se resume en la Tabla XXII.
En ella se puede observar que BFDS enmascara las reac­
ciones de precipitación del hidróxido, carbonato y 
cromato de plata (I).
Con ioduro o ácido clorhídrico, palidece el color 
amarillo de la disolución, y por acción del calor 
precipitan el ioduro o cloruro de plata respectiva­
mente •
Con amoníaco o cianuro se decolora totalmente la 
disolución.
TABLA XXII 
ENMASCARAMIENTO DE PLATA (I)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M No se observa reacción -
NH^ 2M Se decolora la disolución Ag(NH3)+
C03Na2 0 ,5M No se observa reacción -
SH2 Precipitado negro +sas2
C r O ^  0 ,5M No se observa reacción -
IK 0,5M
Se decolora la disolución* 
Por acción del calor pre­
cipita amarillo.
llAg
C1H 2M
Se decolora la disolución. 
Por acción del calor pre­
cipita blanco, soluble en 
amoníaco•
4ClAg
CNK 2M Se decolora la disolución Ag(CN)”
Cl2Sn 0,1M
Precipitado negro de plata 
metálica en medio amonia­
cal. La reducción se favo­
rece con el calor.
Ag°
NOTA - Cuando no ¿e Indica zl producto dz Kzacclón, 
sz 4uponz quz zl complzjo no ka sueldo t^ ians- 
^onmaclón al no kabztisz o bs zAvado cambio algu­
no zn la disolución.
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun­
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 
nm; para su estudio se han utilizado disoluciones 
cuya concentración en reactivo y catión era
-k -43 x 10 M y 10 M respectivamente.
Los espectros obtenidos frente a blancos, se mues­
tran em la Fig. 38 a_ en la que se observa que exis­
ten variaciones en la forma del espectro, en la po­
sición de los picos de absorción y en la magnitud de 
la absorbancia, así, en medio ácido pH<5» aparece 
un máximo a la longitud de onda de 250 nm, a partir 
de 3^8 nm el posible complejo se hace hipocrómico 
respecto al reactivo. A pH superior a 5» desaparece 
la banda a 250 nm y se origina un nuevo máximo a 
325 nm y otro menos sensible que éste a 295 nm.
En la región visible no se observan bandas de absor­
ción, debido a que el posible complejo es de color 
amarillo pálido a estas concentraciones.
INFLUENCIA DEL pH.
Se ha estudiado la influencia que ejerce la variación 
de pH sobre el posible complejo Ag(I)-BFDS a las Ion 
gitudes de onda de 250 y 325 nm (Fig. 38 h ) .
Ag (I) - BFDS (I0’4M) 
(V. BFDS)
.0-
0,6-
0,4-
200 300 X (nm)
Fig. 38  a
Ag (O-BFDS (IO‘*M) 
(V. BFDS)
- X* 250 nm
2 - X * 325 n m
o-
0,8-
0,6-
0,4-
0,2-
Fig. 3 8  b
Se observa que la banda de máximo a 250 nm, a partir 
de pH 2 , sufre un efecto hipercrómico y su máxima 
intensidad se obtiene a pH k. A partir de este pH 
disminuye en intensidad a la par que la banda a 
325 nm sufre un efecto hipercrómico cuya máxima ab- 
sorbancia se obtiene a pH 7» 5? a pH>7,5 el valor de 
la absorbancia se mantiene constante.
Interpretación de los resultados.
Teniendo en cuenta los valores de pK del reactivo, 
se puede decir que la especie iónica del ligando 
que reacciona dando lugar a la formación del com­
plejo a pH^5 es BFDSH", como a estos valores de p H , 
el ión Ag(I) existe en solución como Ag+ , el posi­
ble mecanismo de reacción debe ser:
n BFDSH* + Ag+ + |(BFDS)nAgJ
(2n-l)-
+ n H
La especie que interviene en la formación del com-
2-
plejo en medio alcalino es BFDS , en este medio la 
Ag(I) existe como Ag(OH) precipitado, que evolucio­
na a Ag^O; por lo que el mecanismo de reacción que 
puede admitirse para la formación del complejo:
m BFDS2" + ^Ag(OH) + £(BFDS)mAg
(2 m - l )-
+ OH
Conclusiones.
A través de todo lo expuesto anteriormente, se puede 
admitir la existencia de uno o más complejos de 
Ag(I)-BFDS, cuya composición dependerá del pH.
- A pH<5 la especie del reactivo que entra a formar 
parte es BFDSH ; el pH óptimo de formación es 4,0.
- A p H >5 la especie del ligando que interviene es 
BFDS2”.
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Para el estudio de la composición de los posibles com­
plejos, se han realizado las medidas espectrofotomé- 
tricas a 250 nm y pH 4,0 y 325 nm y pH 10,0. El méto­
do que se ha llevado a cabo para su determinación es 
el de la fracción molar. No se ha podido aplicar el 
método de las variaciones continuas, debido a que en 
la región ultravioleta, presentan bandas de absorción 
muy intensas reactivo y complejo y ha sido necesario, 
como ya se ha dicho, efectuar las medidas frente al 
rea ctivo.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
,
constante la concentración del ligando, 2 x 10 M
en 50 mi y variando la concentración de plata (I), 
los resultados obtenidos se muestran en las Figs.
39 a y b.
A pH 4,0 y X = 250 nm se obtienen dos tramos rec­
tos que se cortan en la relación molar M/L = 1/2 e
igualmente se llega a idénticos resultados a pH 
10,0 y k = 325 nm.
Interpretación de los resultados.
Los resultados obtenidos dan prueba inequívoca de la 
formación de un bisquelato a pH 4,0 con máximos de 
absorción a 230 nm y en medio alcalino con máximos 
de absorción a 325 nm, menos sensible que el corres­
pondiente a 250 nm.
Las reacciones que posiblemente tienen lugar son:
A pH 4,0 : 2BFDSH' + Ag+ £
A pH>5 : 2 BFDS2' + tAg(OH)
A pH 4,0 y X = 250 nm, el primer tramo recto tiene
una pendiente que corresponde a una absortividad
4 -1 -1molar e = 10 mol x cm x 1 , el valor de la cons - 
tante global aparente de disociación del complejo 
formado, según el método del grado de disociación, 
se ha calculado del siguiente modo:
(BFDS)2Ag
J-
+ 2 H
l 3'|(BFDS)2Agl + OH
mi BFDS ICT2 MpH 3 4,0 
X 3 250 nm v final 50 mi
1,0-
0,8-
ae
0,4-
0,2-
ae as<X2 0,4 mi Ag (I) 10 M
I mi BFDS I0T2 M 
v final 50 mi
pH 3 10,0 
X * 325 nm
0,8-
0,4-
Q2-
CX2 0,4 a6 0,8 mi Ag(l) I0"2M
Fig. 39
El punto de corte de las dos rectas, tiene una absor 
bancia = 0,93 <lu© sería la que correspondería al 
complejo si éste no estuviera disociado. Al estar di 
sociado, su absorbancia es A = 0 ,8 2 , la diferencia 
entre los dos valores corresponde a la fracción diso 
ciada o grado de disociación
a = x 100 = x 100 = 11,8 %
La reacción global de disociación del bisquelato en 
solución a pH 4,0 será:
(BFDS)2Ag 3- H+ -i 2 BFDSH + Ag
Si el bisquelato no estuviera disociado tendría una 
concentración Cq, ahora bien como está disociado 
# %, la constante global aparente de disociación, 
vendrá dada por la expresión:
^ C0 a3 4(0,47 x 10"2 x V50)2 0,ll83 
1 - a  “ 1  - 0,118
= 6,6 x 10"11
pK = 10,2
A pH 10,0 y X = 325 nm la pendiente del primer tra­
mo recto que corresponde a la formación del bisque­
lato, toma un valor dado por la absortividad molar 
e1 = 7833 mol ^ x cm ^ x 1 ; el grado de disociación:
= AlA' Ag x 100 = °'60~é¿64 x 100 = 5,9 %
Su constante global aparente de disociación viene da­
da de acuerdo con el equilibrio:
pK' = 11,2
F) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Se ha observado que se cumple la ley para concentra­
ciones de plata (I) comprendidas entre 1,1 y 6,5 ppm 
a pH 4 y de 1,1 a 8,6 ppm a pH 10.
Para realizar este estudio se utilizaron disolucio-
- 4nes cuya concentración en reactivo era de 2 x 10 M 
en 50 mi y de 0,05 a 0,5 mi de plata (I) 10 2 M; se 
midieron las absorbancias a 250 nm y 325 nm para va­
lores de pH 4 y 10 respectivamente.
(BFDS) Ag
K' 4 ( 0 , 4 3  x 1 0 "2 x V50)2 0 , 0 5 9 3 1 -  0 ,0 591 - a
6,1 x 10”12
G) CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto, se ha llegado a las
conclusiones siguientes:
- A pH 4, se forma un único complejo de estequio- 
metria V2 , M/L, cuya absortividad molar es
Zj.
e = 10 mol x cm x 1. Este complejo está di­
sociado a pH 4 y temperatura ambiente del orden 
de 20 QC, un 11,8 %, su constante global aparen­
te de disociación tiene un valor en esas condi­
ciones de pK = 10,2.
- A pH 10 la absortividad molar del complejo forma­
do es e1 = 783*5 mol ^ x cm"^ x 1. Su grado de di­
sociación a 20 QC es de 5»9 % y su constante glo­
bal aparente de disociación tiene un valor de 
pK' = 11,2.
- La ley de Lambert-Beer se cumple en el intervalo 
de concentraciones de 1,1 a 6,5 ppm a pH k y de
1,1 a 8,6 ppm a pH 10, cuando se adiciona 107 ppm 
de reactivo.
WOLFRAMIO (VI)
Su con¿Xgu.siacX6n etectsiónXca coSLSie¿ponde a 
5 d^. La mayosiXa do. ¿u¿ complejo¿ ¿on anXónX- 
co¿, ¿osuna oxoanXone¿ tetsiaídsiXco ¿ e kXdsioxo- 
compue¿£o¿ oKgán¿co¿ cuya e¿£siu.c£iLSia ¿o. de¿co- 
noco.
La sceduccXón do. compue¿£o¿ do. WÍVl) puede 
condu.cX.si a ta ¿osimacXón de axoe¿pecXe¿ de 
G/(l/] con entace¿ W * 0 y/o W-0-W.
A) REACCION.
Cuando reacciona con BFDS, da lugar a una coloración 
amarilla pálida, que por acción del calor (tempera­
tura de ebullición) se intensifica el color; esta 
disolución es estable al tiempo (k horas) y al pare­
cer en el intervalo de pH de 1 a 12.
Sensibilidad: pD = 3»3
Comportamiento de BFDS frente a compuestos de 
wolframio (VI).
El ácido wolfrámico hidratado, es insoluble en BFDS a
temperatura ambiente, sometido a la acción del calor 
se solubiliza. El ácido wolfrámico anhidro (obtenido 
por precipitación en caliente), es insoluble en BFDS, 
incluso a ebullición.
El precipitado azul oscuro de W_0 es insoluble en 
BFDS, incluso en caliente.
Interpretación.
A la vista de los resultados obtenidos, se puede ad­
mitir la existencia de un complejo W(VI)-BFDS.
ENMASCARAMIENTO.
Los estudios realizados, se exponen con sus resulta­
dos en la Tabla XXIII. En ella se puede observar que 
BFDS enmascara las reacciones de precipitación de 
wolframio (VI) con ácidos minerales fuertes.
Inhibe también la precipitación del anhídrido de wol­
framio (V), al reducir con cloruro estannoso el wol­
framio (VI), apareciendo en su lugar una solución 
azul oscura, la sensibilidad de la reacción viene 
dada por un pD = 3,6.
La reacción que posiblemente tiene lugar es:
La reacción que posiblemente tenga lugar será:
1 (2n-5)- +n BFDSH” + W(V) 1 (BFDS) W(V)L n + n H
TABLA XXIII
ENMASCARAMIENTO DEL WOLFRAMIO (VI)
Rea ctivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M No se observa reacción -
NH^OH 2M No se observa reacción -
C1H 2M No se observa reacción -
Cl2Sn 5 % Coloración azul oscura
(*) ■
W (V)-BFDS
SH2 Precipitado pardo +s3w
NOTA - Cuando no sz Indica zl producto dz sizacclón,
í\z suponz quz zl complejo no ha sueldo txans- 
kofvmaclón al no habéisz obszivado cambio algu­
no zn la disolución.
(*I El producto dz izacclón expuesto no ha sido 
zstudlado cuantltatlvamzntz pon. lo quz la 
zxpizslón coiizspondz a una supuzsta compo­
sición cualitativa.
o bien, al igual que el Mo(VI), se podría achacar 
a la formación de un complejo ternario del azul de 
wolframio con BFDS ( F'ig. 40).
W  (V) - BFDS (U5.I0“3 M)
0,8-
0,6-
0,4-
0,2-
850800750700 X (nm)
Fig. 40
ESPECTROS DE ABSORCION.
Con el fin de establecer los espectros de absorción 
correspondientes al posible complejo W(VI)-BFDS en 
función del pH en la zona comprendida entre 200 y 400 
nm se utilizaron disoluciones cuya concentración en
-4 -4reactivo e ion, eran de 3 x 10 M y 10 M respec­
tivamente*
De los espectros obtenidos frente al reactivo (Fig.
41 a_ en la que se muestran los más representativos), 
parece deducirse que existen diferencias en cuanto a 
la forma del espectro y a la posición de los picos 
de las bandas de absorción.
Como se puede observar a pH 3,0 aparecen dos máximos 
de absorción muy definidos a las longitudes de onda 
de 250 y 327 nm, siendo más intenso el correspondien­
te a 250 nm. De 340 a 400 nm, el posible complejo ab­
sorbe menos que el reactivo.
A pH 5*5 la banda de máximo a 250 nm desaparece y la 
correspondiente a 327 nm se intensifica a la par que 
aparece otra menos intensa a 3^5 nm.
W(VI) - BFDS ( l( r4 M) 
(V. BFDS)
0,5-
0,4-
0.3-
0,2
300200 X (nm)
Fig. 41 a
INFLUENCIA DEL pH.
El estudio de la influencia que ejerce la variación 
del pH sobre las absorbáncias producidas a las lon­
gitudes de onda de 250 y 327 nm del posible comple­
jo Vr(V|)— BFDS, se muestra en la Fig. kl Ib, en la que 
se observa que a medida que aumenta el pH (0<pH<3) 
la banda de 250 nm, aumenta de intensidad,a partir 
de pH 3 sufre un efecto hipocrómico y se anula a 
pH 7-
A 327 nm se observa un ligero incremento de absorban- 
cia hasta pH 4, a partir del cual, el aumento es más 
rápido, y la máxima absorbancia se obtiene a pH 5»5» 
De pH 5)5 a 7 disminuye bruscamente y se hace nula 
a pH 7.
Al parecer a pH superiores a 5 (^=250 nm) o de pH>7 
(A=327 nm) los posibles complejos no se forman o pre­
sentan notable inestabilidad.
Interpretación de los resultados.
De acuerdo con los valores de los pK del reactivo, és 
te se encuentra en solución a pH 3,0 bajo la especie 
iónica BFDSH , por lo que la reacción que posiblemen­
te tiene lugar entre las dos especies es:
n BFDSH" + W(VI) (BFDS) W(VI) n
1 (2n-6 )-
+ n H
W  (VI) -8FDS (icr4 M) 
(V. BFDS)
1- X * 250 nm
2-X s 327 nm
0,4-
0,3-
0,2-
Fig. 4 1 b
A pH 5*5 la especie del reactivo que interviene en
Conclusiones.
A través de todo lo expuesto se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- A pH^4 , se forma un complejo con máximos de absor­
ción a 250 nm, la especie de reactivo que intervie­
ne en la formación del complejo es BFDSH ; el pH 
óptimo de formación es 3»0 .
- A pH>5, la especie predominante del reactivo es 
BFDS ; el pH óptimo de formación es 5»5? el posi­
ble complejo a este pH presenta máximos de absor­
ción a 327 nm.
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 250 y 
327 nm para estudiar la composición de los posibles 
complejos formados a pH 3,0 y 5*5 respectivamente.
El método que se ha llevado a cabo para su determi-
<■ 2 -  la formación del complejo es BFDS , por lo que el
posible mecanismo de reacción que puede admitirse
para la formación del complejo es:
(BFDS) W(VI)
-[ (2m-6 ) -
'i
nación es el de la fracción molar. No ha sido posi­
ble aplicar el método de las variaciones continuas 
debido a que en la región U.V. presentan bandas de 
absorción muy intensas reactivo y complejo y ha sido 
necesario, como ya se ha dicho, efectuar las medidas 
frente al reactivo.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo 
constante la concentración de reactivo, k x 10 M 
en 50 mi y variando la concentración de wolframio 
(VI). Los resultados obtenidos se muestran en la 
Fig. 42 a y b.
En la gráfica correspondiente a pH 3*0 y \ = 250 nm, 
se obtienen dos tramos íectos de distinta pendiente 
que se cortan en la relación molar M/L = l/l. El 
primer tramo recto se corresponde con la formación 
progresiva de complejo.
Se obtienen idénticos resultados a pH 10,0 y 
X = 327 nm.
Interpretación de los resultados.
A la vista de las Figs. k2 a_ y  Id , se llega a la con­
clusión de la formación de un único complejo a pH 3,0
2 mi BFDS \0~* MpH = 3,0
v final 50 miX 5 250 nm
1,6-
a8-
0,4-
2,0 mi W(V!) I0T2M
pH = 5,5 
\=327 nm
2 mi BFDS I0"z M 
v final 50 mi
0,8-
08 2,0 2,4
Fig. 4 2
y X = 250 nm de composición M/L = 1/1, formado median 
te la reacción:
BFDSH” + W(VI) t £(BFDS)W(VI)J + H+
La pendiente del primer tramo de la curva, que corres 
ponde a la formación creciente del complejo, toma un 
valor dado por la absortividad molar, e, de 
3OOO mol"^ x crn"^ - x 1; el valor de la constante apa­
rente de disociación del posible complejo se ha calcu 
lado según el método del grado de disociación»
El punto de corte de las dos rectas tiene un valor 
de absorbancia = 1,07 que séria la que correspon­
dería al complejo si éste no estuviera disociado.
Al estar disociado, su absorbancia es A = 1,03, la 
diferencia entre los dos valores corresponde a la 
fracción disociada o grado de disociación.
■^ 1 ” A o O  CiU
a = ^ x 100 = JAgi x 100 = 3,7 %
La reacción en equilibrio del complejo será:
l4+ H+
[<(BFDS)W(VI) BFDSH- + W(VI)
La concentración del monoquelado en el equilibrio es 
_ o
Cq = 1,8 x  10 x V50 M, como por cada 100 moles, se 
disocia ct f la concentración será Cq(I-cx). Así la cons 
tante aparente de disociación tiene un valor a 20 QC
(temperatura ambiente):
2
K - C° a 1,8 x 10"2 x V5Q x Q,Q372
” 1 - a  1 -  0,037
= 5,1 x 10“7
pK = 6,3
A pH,5,5 y X = 327 nm, la pendiente del primer tramo 
recto, que corresponde a la formación progresiva del 
monoquelato, toma un valor dado por la absortividad 
molar, = 3958 mol ^ x cm ^ x 1. De forma análoga
a la anterior se ha calculado la constante aparente 
de disociación, obteniéndose un valor de pK* = 6,2 
( a' = 4^3 %).
F ) CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para realizar este estudio se utilizaron disolucio-
-4nes cuya concentración en reactivo era de 4 x 10 M 
en 50 mi y de 0,1 a 2,0 mi de wolframio (VI) 10 2 M; 
se midieron las absorbancias a 250 y 327 nm a pH 3,0 
y 5,5 respectivamente.
Se ha observado que se cumple esta ley para concen­
traciones de wolframio (VI) comprendidos entre 7,3 
y 58,8 ppm en los dos casos.
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto anteriormente, se ha lle­
gado a las conclusiones siguientes:
- A pH 3,0 se forma un único complejo de estequio- 
metría M/L = 1/1, cuya absortividad molar es
e = 3OOO mol ^ x cm ^ x 1. Este complejo está di­
sociado a pH = 3,0 y temperatura ambiente del orden 
de 20 QC un 3i7 constante aparente de diso­
ciación tiene un valor en esas condiciones de 
pK = 6 ,3.
- A pH 5i5 Ia absortividad molar del monoquelato es
£’ = 3958 mol ^ x cm ^ x 1. Su grado de disolución 
a 20 QC es del 4,3 % Y su constante aparente de 
disociación tiene un valor de p K 1 = 6,2.
- La ley de Lambert-Beer, se cumple para concentra­
ciones de wolframio (VI) comprendidas entre 7?3 y 
58,8 ppm cuando se añaden 214,6 ppm de BFDS.
PLATINO (IV)
6Tlene configuración electrónica d . Forma 
numerosos complej os que se caracterizan por 
ser clnítlca y termo dinámicamente muy esta­
bles, con estereoquímica octaédrica. Por la. 
gran tendencia a adoptan námero de coordina­
ción seis, hace que sus complejos presenten 
estructuras realmente singulares, en las que 
los llgandos forman enlaces poco comunes a 
iln de establecer la kexacoordlnaclón.
A) REACCION,
Al adicionar BFDS a la disolución amarilla de ácido 
cloroplatínico, se intensifica el color amarillo, 
que dejada en reposo (15 minutos) o bien por acción 
del calor (temperatura de ebullición) adquiere to­
nalidad anaranjada. Esta disolución es estable al 
tiempo (^ horas) en el intervalo de pH desde 1 has­
ta 13.
Sensibilidad : pD = 317
B) ENMASCARAMIENTO,
En la Tabla XXIV, se exponen los resultados obteni­
dos, en la que se observa que BFDS no enmascara las
TABLA XXIV 
ENMASCARAMIENTO DE PLATINO (IV)
Reactivo Fenómeno Producto deobservado reacción
NaOH 2M No se observa reacción -
C1H 2M No se observa reacción -
SH2
En medio ácido clorhídri­
co 6M, precipita pardo 
o s cur o
*s2pt
C1K 0,5M Da precipitado amarillo +ptCl6K2
CINH^ 0,5M No se observa reacción -
IK 0,5M Coloración pardo-rojiza PtI6
INa (s )
Con dificultad se forma 
un precipitado crista­
lino rojo oscuro en 
medio amoniacal.
+(PtX6 )M2 .nH20 
X:Cl“ ,l“ ; M:Na+ ,NH^
nh2oh.cih 1% No se observa reacción -
Cl2Sn 5 %
Disolución roja oscura, 
con precipitado pardo 
rojizo
ptCl4H2 y pt°
NOTA - Cuando no ¿e Indica el producto do, fieacclón,
se supone que, el complejo no ha sueldo tAans- 
¿oAmaclón, al no haberse obs esivado cambio al­
guno en la disolución.
reacciones generales de platino (IV), excepto las
que tienen lugar con cloruro amónico e hidroxilami- 
na. Así mismo, la presencia de BFDS interfiere la 
reacción de platino (IV) con ioduro sódico en medio 
amoniacal, pero no llega a producir enmascaramiento.
Se ha ob¿eA.vado que de to¿ compue¿£o¿
de ptatZno (T1/) ob£enZdo¿ con Z o á  Aeac- 
£Zvo¿ en&ayado¿, et c¿oA.oplatZnato amó- 
nZco, e-6 e¿ ilnZco pA.cc¿p££a.do ¿otuble 
en BFVS a ebutZZcZón, dando tuga*, a una. 
dZAotucZón amaAZtta anaA.anja.da..
De los hechos observados, puede admitirse la exis­
tencia de un complejo Pt(IV)-BFDS. La posible reac
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun» 
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 
n m ; para ello se utilizaron disoluciones cuya con-
Interpretación.
ción será:
n BFDS2“ + Pt(IV) i (BFDS) Pt(IV)L n
centración en reactivo y catión era de 3 x 10 M 
y 10 M en 50 mi 1 respectivamente.
Pt(IV) - BFDS (I0’4 
(V. BFDS)
I - pH * 1,0
2-pH * 4,0
3-pH * 6-12
0,8-
0,6-
0,4-
0,2-
200 300 X (nm)
Fig. 4 3  a
Los espectros obtenidos frente al reactivo, se mués 
tran en la Fig. 4 3 j* ? en la que se observan varia­
ciones en la forma del espectro, asi como en la mag 
nitud de los picos de absorción.
En medio ácido aparecen dos máximos, uno muy inten­
so a 232 nm y otro más débil a ^10 nm. A pH^6 , la 
banda de máximo a 252 nm desaparece a la par que la 
otra sufre un desplazamiento hipsocrómico cuya máxi 
ma absorbancia se obtiene a $00 nm, posiblemente de 
bido a las distintas especies iónicas que presenta 
el reactivo en función del pH (Fig. l).
A pesar de que los máximos de absorción obtenidos 
a 252 nm son muy intensos las medidas son poco pre­
cisas como consecuencia de las bandas de absorción 
tan intensas que presentan reactivo, catión y com­
plejo en la región U.V.
INFLUENCIA DEL pH.
El efecto que la variación del pH ejerce sobre la 
formación de complejos de Pt(IV)-BFDS a 252 y 3OO 
nm, se muestran en la Fig. ^3 b.»
A medida que disminuye la acidez (0<pH<6) la banda 
de máximo a 252 nm sufre un efecto hipocrómico.
En la representación obtenida a 300 nm, la absor-
Pt (IV)-BFDS (I0~*M) 
(V. BFDS)
- X » 252 nm
2 - X * 300 nm
4-
Fig. 4 3  b
bancia prácticamente no varía con el pH, si bien 
a pH<5 es ligeramente más baja.
Interpretación de los resultados
En medio ácido, pH <5, la especie del ligando que 
predomina en solución BFDSH- por lo que la reacción 
que posiblemente tenga lugar será:
A pH>5, la especie predominante de reactivo es
Conclusiones.
De acuerdo con lo expuesto anteriormente se ha lle­
gado a las conclusiones siguientes:
- Formación de un complejo a pH <5, con el máximo va­
lor de absorbancia a 252 nm; la especie de reacti­
vo que interviene en la formación del mismo es 
BFDSH-.
- A pH>5, la especie predominante del reactivo es
2 —BFDS ; el posible complejo formado, presenta má­
ximos de absorción a ^00 11111 •
n BFDSH- + Pt(IV) + n H
+
2 —  €BFDS por lo que la reacción podría escribirse:
m BFDS2- + Pt(IV) t (BFDS) Pt(IV)
( 2m-4) -
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 252 
nm para estudiar la composición del posible comple­
jo formado a pH 4,0. El método que se ha llevado a 
cabo para su determinación es el de la fracción 
molar•
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
-4constante la concentración de reactivo 3 x 10 M 
en 50 mi y variando la concentración de Pt(IV).
Los resultados obtenidos, se muestran en la Fig.
44, en la que se observan dos tramos rectos de dis­
tinta pendiente que se cortan en la relación molar 
M/L = V2 .
Interpretación de los resultados.
A la vista de los resultados obtenidos, se deduce 
que a pH 4,0 se forma un complejo de estequiometría 
M/L = 1/2, formado mediante la reacción:
2 BFDSH- + Pt(IV) (BFDS) Pt(IV) + 2 H
La pendiente del primer tramo de la curva, corres­
pondiente a la formación del complejo, toma un valor
1,5 mi BFDS 10’pH « 4,0
X * 252 nm v final 50 mi
0,80,2 mi Pt (IV) I0“z M
Fig. 4 4
dado por la absortividad molar, £ = 7375 mol ^ x 
cm ^ x 1 , la segunda recta de menor pendiente 
(e = 472 mol ^ x cm ^ x 1 ) corresponde al exceso 
de Pt(IV)•
La absorbancia en el punto de corte de las dos rec­
tas, tiene un valor = 0,85 perteneciente al com­
plejo sin disociar; disociado le corresponde una ab­
sorbancia A_ = 0,76, luego el grado de disociación 
ot , tendrá un valor a 20 QC (temperatura ambiente).
a =   x 100 = 2 ,7,Q| x 100 = 10,6 %
La reacción global de disociación del bisquelato en 
solución a este pH será:
['(BFDS)2?t(IV)
H
t 2 BFDSH" + Pt(IV)
La concentración del complejo antes de la disociación
# — 2 * será CQ = 0,57 x 10 x V50 M, disociado será:
Cq (I-ci). Luego la constante global aparente de diso­
ciación tendrá un valor:
K - ^ C° ^  M O , 5 7  x 10"2 x V50)2 0,10$3 _
1-a = 1 - 0,106 "
= 6,7 x 10"11
pK = 10,2
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Se ha observado que existe un buen cumplimiento de 
esta ley para concentraciones de Pt(IV) comprendi­
das entre 3,9 y 15,6 ppm, para una concentración
de reactivo de l6l ppm.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
-4concentración en reactivo era de 3 x 10 M en 50 
mi y de 0,1 a 1,0 mi de Pt(IV) 10 ^ M; se midieron 
las absorbancias a 252 nm y pH 4,0.
G) CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto se ha llegado a las 
conclusiones siguientes:
- A pH^5 se forma un complejo de estequiometria 
M/L = V2 ; la absortividad molar del bisquelato a 
pH A,0 es e = 7375 mol ^ x cm ^ x 1.
- Este complejo está disociado a pH 4,0 y tempera­
tura ambiente de 20 QC un 10,6 %; su constante 
global aparente de disociación tiene un valor en 
esas condiciones, dado por su pK = 10,2.
- La ley de Beer se cumple en el bisquelato de 3,9 
a 15,6 ppm, cuando se añaden l6l ppm en reactivo.
ORO (III)
La mayon.la dz loó compuz¿to¿ dan.lco6 ¿on dz 
cootidlnaclón y ¿z can.actzA.Zzan pon. ¿zn. oxt- 
dantz¿ .
El on.o ( I I I )  ttznz configuración zlzctrónlca 
d , ¿u número dz coordlnaclón má¿ frzcuzntz 
z¿ cuatro ¿l blzn óz conoczn tamblín compues­
to* pznta y hzxacoordlnado* . Los compuestos
2
tztracoordlnados poseen hibridación dsp y 
su estructura zs plana.
A) REACCION.
En medio ácido (pH=2,5) reacciona con BFDS dando 
lugar a una disolución de color amarillo canario 
de distinta tonalidad a la que presenta el catión 
en disolución.
La disolución de Au(III)-BFDS, es estable al tiempo 
(4 horas) en el intervalo de pH desde 1 hasta 12. 
Sometida a ebullición se intensifica su color ama­
rillo •
Sensibilidad: pD = 3,9
ENMASCARAMIENTO.
La acción enmascarante que BFDS ejerce sobre las 
reacciones de oro (III) se resume en la Tabla XXV.
En ella se observa que BFDS no inhibe las reaccio­
nes de precipitación de oro (III) con amoniaco e 
hidróxido sódico, si bien con este último interfie­
re en la reacción. Del mismo modo, BFDS no enmasca­
ra las reacciones de reducción del oro (III) con
bencidina o cloruro estannoso, aunque con el segundo
retarda la reacción.
Con ácido sulfhídrico, la disolución de Au(III)-BFDS, 
adquiere color pardo que sometida a ebullición se 
enturbia.
Al reducir Au(III) con hidroxilamina en medio ácido 
fuerte en presencia de BFDS, se obtiene una solución 
coloidal, roja, de oro metálico.
Los precipitados de hidróxido y.aminas y
amidas áurlcas, son Insolubles en BFVS
Incluso a ebullición. Igualmente^ el pre­
cipitado de oro metálico, originado por 
reducción de oro lili) con agua oxigenada 
en medio alcalino, es Insluble en BFVS, 
Incluso en callente.
TABLA XXV
Reacción 
C1H 2M 
OHNa 2M 
NH^OH 2M
SH2 
H202 3 % 
NILOH.C1H 1
Cl2Sn 5 %
Bencidina
0,05 %
MOTA ■
e n m a s c a r a m i e n t o  d e l ORO (III)
Fenómeno
observado
Producto de 
reacción
No se observa reacción
No se observa reacción. 
(Por acción del calor, 
precipita pardo-rojizo)
Precipita amarillo
Coloración parda, someti­
da a ebullición se entur­
bia
Coloración roja violeta
(+Au(OH)^)
iAminas y amidas 
áuricas
Au
Au0
Yo Coloración roja violeta Au
Con dificultad y por 
acción del calor preci­
pita pardo oscuro.
Oxidación del reactivo 
a la combinación mero- 
quinoide azul
Au
Azul de ben­
cidina
Cuando no se Indica el producto de reacción, 
se supone que el complejo no ha sufrido trans­
formación al no haberse observado cambio algu­
no en la disolución.
Interpretación.
A la vista de estos resultados se puede admitir la 
existencia de un complejo Au(III)-BFDS. La reacción 
que posiblemente tenga lugar será:
(2n-3)-
n BFDS2" + Au(III) t (BFDS) Au(III) n
ESPECTROS DE ABSORCION.
Se han estudiado los espectros de absorción en fun* 
ción del pH en la zona comprendida entre 200 y 700 
nm; para ello se utilizaron disoluciones cuya con-
-4centración en reactivo y catión era de 3 x 10 M
-4y 10 M en 50 mi respectivamente.
En la Fig. 45 se muestran los espectros obtenidos 
frente al reactivo, a los pH óptimos de 1-2 y 6 , no 
mostrando los intermedios para no hacer confusa la 
gráfica. Se observa que en medio ácido, pH 1-2, apa­
recen dos máximos de absorción a 245 y 315 nm. A pH 
6 , la banda de máximo a 315 nm se intensifica.
A pesar de que el máximo de absorción a 315 nm es 
muy intenso, las medidas son poco precisas por las 
absorbancias tan grandes que presentan reactivo, ca­
tión y complejo en la región U.V.
Au (III) - BFDS (10 M) 
(V. BFDS)
,0-
0,8-
0,6-
0,2-
200 300 X (nm)
Fig. 45  a
D) INFLUENCIA DEL pH.
El efecto que la variación del pH tiene sobre la for­
mación del complejo de Au(III)-BFDS, se muestra en 
la Fig. 45 b.» En ella se observa que a medida que 
alimenta el p H , la banda de máximo a 245 nm sufre un 
efecto hipocrómico a la par que la correspondiente 
a 315 nm sufre un efecto hipercrómico, cuya máxima 
absorbancia se obtiene a pH 5i5~6; a pH>6 esta banda 
disminuye en intensidad hasta pH 9i5 en que se man­
tiene prácticamente constante.
Interpretación de los resultados.
En medio ácido pH<5, la especie de ligando que predo­
mina en solución es BFDSH por lo que la reacción 
que posiblemente tenga lugar será:
1 (2n-3)-
n BFDSH + Au(III) (BFDS) Au(III) n + n H
+
A pH>5, la especie predominante del reactivo es
2-  «BFDS , por lo que la reacción podría escribirse:
m BFDS2” + Au(III) £ (BFDS) Au(III) m
n (2 m - 3)
Au (III) - BFDS (ICT^) 
(V. BFDS)
I - X «245 nm
2-Xs3l5 nm
0,8-
0,6-
0,2-
Fig. 4 5  b
Conclusiones.
De acuerdo con lo expuesto anteriormente, se ha lle­
gado a las conclusiones siguientes:
- Formación de un complejo con máximos de absorción 
a 245 nm a pH<5; la especie del reactivo que in­
terviene en la formación del mismo es BFDSH •
- A pH>5, la especie del reactivo que predomina en
2 —solución es BFDS ; el posible complejo formado 
presenta máximos de absorción a 315 nm.
ESTEQUIOMETRIA DE LOS COMPLEJOS FORMADOS.
Se han realizado las medidas de absorbancia a 245 
y 315 nm para estudiar la composición de los posi­
bles complejos formados a pH 2,0 y 6,0 respectiva­
mente. El método que se ha llevado a cabo para su 
determinación es el de la fracción molar.
Método de la fracción molar.
Las experiencias se han llevado a cabo manteniendo
-4constante la concentración de reactivo, 2 x 10 M 
_4
a pH 2 ,0 y 10 M a pH 6,0, en 50 mi y, variando 
la concentración de Au(III). Los resultados obteni­
dos se muestran en las Figs. 46 a y b.
Iml BFDS 1CTZ MPH «2.0
X = 245 nm v final 50 mi
0,0-
0,6-
0,4
0,2-
a.6 0,8 mi Au (ni) |0"2M
0,5 mi BFDS I0"2 M 
v final 50 mi
O,a
O 0.1 0,3 0,4 0,5mi Au (111) I0“2 M
Fig. 4 6
En la gráfica correspondiente a pH 2,0 y X = 245 nm, 
se obtienen dos tramos rectos de distinta pendiente 
que se cortan en la relación molar M/L = V2.
A pH 6,0 y X = 315 nm, se obtienen tres rectas que 
se cortan en la relación molar M/L = V2 y 1/1.
Interpretación de los resultados.
A la vista de los resultados obtenidos, se deduce 
que a pH 2,0 se forma un solo complejo de estequio 
metría M/L = V 2, formado mediante la reacción:
2 BFDSH” + Au(III) J (bfds)2au(iii) + 2 H+
La pendiente del primer tramo de la curva correspon­
diente a la formación progresiva del complejo, toma 
un valor dado por la absortividad molar, £ de 
4500 mol ^ x cm ^ x 1; la segunda recta de menor pen­
diente ( £ = 1857 mol”^ x cm”^ x 1) corresponde al 
exceso de Au(III).
La absorbancia en el punto de corte de las dos rec­
tas, tiene un valor A^ = 0,43» perteneciente al com­
plejo sin disociar, disociado le corresponde una 
absorbancia A = 0,42, luego el grado de disocia- 
ción ot , tendrá un valor a 20 QC (temperatura ambien­
te )
a =
A - A 1 9  O O I
-  ¿  -  X 100 = X 100 = 2,3 %
La reacción en el equilibrio del complejo en disolu­
ción será :
( BFDS )2Au ( III )j
- H
2 BFDSH- + Au(III)
La concentración del complejo antes de la disocia-
— 2 ,ción CQ es 0,47 x 10 x V50 M; después de la diso­
ciación será Cq (I-oi). Luego la constante global apa 
rente de disociación tendrá un valor:
K =
4 C2 a3
í^¡
4 ( 0,47 x 1 0 -2  x V50)2 0 ,0233 
1 -  0,023
= 4,4 x 10-13
pK = 12,3
A pH 6,0 y X = 315 nm, se obtienen dos complejos de 
estequiometría M/L = V2 y 1/1, las reacciones de for­
mación serán:
2 BFDS2- + Au(III) -T
BFDS2- + Au(III)
(BFDS) Au(III)
+
(BFDS)Au(III)
El bisquelato a este pH presenta una absortividad
4 -1  -1molar de e 1 = 10 mol x cm x 1 y el monoquelato
de eM = 17000 mol ^ x cm ^ x 1 .
El grado de disociación del complejo M/L = V2 es 
a 1 = 4,3 % y el del monoquelato a M = 1,7 %•
La constante del equilibrio bisquelato-monoquelato 
será:
f( BFDS )2Au( III )j BFDS 2 - (BFDS)Au(lII)
K , _ C0 a _ 0 ,22x10*“2 x V50 x 0,0432 _ 8 W  10 - i-a " 1- 0,043 - 0 0
-8
pK' = 7
El cálculo de la constante aparente de disociación 
del monoquelato, se ha calculado de acuerdo con el 
siguiente equilibrio:
(BFDS)Au(III) t BFDS2” + Au(III)
K» - C° 01 - 0,43xlQ-2 x V50 x 0.0172 _ o 5 x 10
“ 1-a “ 1- 0,017 “
-8
PK" = 7,6
CUMPLIMIENTO DE LA LEY DE LAMBERT-BEER.
Para este estudio se utilizaron disoluciones cuya
_Zt
concentración en reactivo era de 2 x 10 M en 50 
mi y variando la concentración de catión de 0,1 a
' _ 2
0,5 mi de oro(III) 10 M; las absorbancias se mi­
dieron a 245 nm.
Se ha observado que se cumple esta ley para concen­
traciones de oro(III) comprendidas entre 3i9 y 15 > 7 
ppm a pH 2,0.
CONCLUSIONES.
A través de todo lo expuesto se ha llegado a las con­
clusiones siguientes:
- A pH 2,0, se forma un único complejo de estequiome- 
tría M/L = V2, cuya absortividad molar es
£=4500 mol ^ x cm ^ x 1. Este complejo está disocia­
do a pH 2,0 y temperatura ambiente de 20 QC un 2,3% 
y su constante global aparente de disociación tie­
ne un valor en esas condiciones de pK = 12,3»
- A pH 6,0 se forman dos complejos de estequiometria 
M/L = V2 y 1/1.
- La absortividad molar del bisquelato a pH 6,0 es
4 -1 -1e ' = 10 mol x cm x 1. La constante del equili­
brio bisquelato-monoquelato tiene un valor de
pK' = 7(a 1 = 4,3 %)•
- El monoquelato a pH 6,0 tiene una absortividad mo-
lar £n = 17000 mol ^ x cm ^ x 1 su grado de diso­
ciación es a" = 1,7 %;■en estas condiciones tiene 
un pKM = 7,6.
La ley de Beer se cumple de 3,9 a 15,7 ppm, a pH 
2 ,0 , cuando se añaden 107 ppm de reactivo.
LANTANO (III)
A) REACCION.
En medio débilmente ácido (pH=4) y hasta pH=7 , ori­
gina con BFDS un precipitado rosa abundante que por 
calefacción se tranforma en cristalino y anaranja­
do •
Sensibilidad: pD = 3,9
Composición y EstequlometA.la del pA.eclpltado. - 
Vlsuelto en ácido ctoA.hZdA.Zco 2M, se Identi­
fica la. pA.cs encía de lanta.no (III) con ácido 
oxálico y BEVS con I6n feA.Koso. 
En el estadio de sa esteqalometA.la se ha l l e ­
gado a la A.elaclón molaA. 3:2 de Keact l o o: ca­
t i ó n .
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de reactivo.
b) Se disuelve en ácido acético 2M y en ácido clor­
hídrico 2M.
c) En medio alcalino (NH^OH 2M ó NaOH 2M ) , el pre­
cipitado se transforma en otro blanco gelatino­
so.
Interpretación.
a) Especie^ que o^ ri_gina_ el_j>recji-jDitado^
Parece ser que la reacción que tiene lugar es:
3 BFDS2- + 2 La3+ * +(BFDS) L® 2
^oJLubilidad en_áqi^I o .
Se debe al predominio de formación del 
"zwitterión"•
H BFDS) La + 3 H+ £ 3 BFDSH* + 2 La3+
3 2
£°EP£rt^araÍ£n_t° fr^ente^ a_ álcali
La transformación del precipitado en otro blan­
co gelatinoso es debido a la formación del hi- 
dróxido.
|(BFDS) LaQ + 6 OH* J 3 BFDS2* + 2 ¿La (OH)
B) ENMASCARAMIENTO.
Los ensayos realizados acerca del poder enmascarante 
que BFDS ejerce sobre las reacciones generales de 
lantano (III), se exponen en la Tabla XXVI, donde se 
puede observar que BFDS no inhibe ninguna de las 
reacciones.
b)
c)
TABLA XXVI
ENMASCARAMIENTO DE LANTANO (III)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2N Precipitadblblancggélatinoso + L a (OH)
NH^OH 2M Precipitado blanco gelatinoso (pH=10,5) + La(OH),
C0 3Na2 0 ,5M Precipitado blanco +(C0 3)3La2
C03(NH4 )2 0,5M
Turbidez que por cale­
facción precipita 
blanco
+(C0 3)3La2
S O ^  0,5M Precipitado blanco cristalino +(S04 )3La2 .3S04K2
c2V 2 O f5M
Precipitado blanco 
cristalino, insoluble 
en exceso de reactivo +(C2°4^3La2
FNa 0 , 5M
Precipitado blanco 
gelatinoso, en reposo 
se hace cristalino, 
insoluble en medio 
ácido•
+F La.3H20
C1H 2M
Disolución total del 
precipitado de 
BFDS-La(III)
-
CERIO (III)
A) REACCION,
En medio débilmente ácido (pH= 4,5-5) origina un pre­
cipitado blanco rosado abundante, por calefacción 
se disuelve con dificultad, pero al enfriar repreci- 
pita al mismo tiempo que su color se intensifica 
ligeramente.
Sensibilidad: pD = 4,2
Compc6¿c¿ón y E6£eqaZome£ti£.a dcZ ptizcZpZtoido. -
Tratado eZ pnecZpZtado con dcZdo cZoxhZdKZco 
2M, 4e d¿6ueZve. En Za dZóoZacZón 4e ZdentZ- 
{Zca Za pfic6zncZa do. c c k Z o flllí con dcZdo 
¿04 ¿omoZZbdZco y 8FVS con Z6n &ckko6o.
En 6 a c6tud¿o C6£zquZom££A.¿co, 6C ka ZZzga- 
do a Za. KcZacZón moZan. 3:2 de xcactZvo •* 
ca£Z6n.
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de BFDS.
b) Se disuelve en ácido acético 2M y en ácido clor­
hídrico 2M.
c) En medio alcalino (NaOH 2M o NH^OH 2M ) , se trans­
forma en hidróxido, liberándose BFDS que pasa a 
la disolución.
Interpretación.
a ) Es£e£Í£ ^ue or i^iníi jel j r e  c^ jd ijta do^
De acuerdo con el estudio realizado parece ser 
que la reacción es:
3 BFDS2" + 2 Ce3+ J +(BFDS) Ce
j 2
S^olubil^ida^ £n__a£Ído£.
Se debe al predominio de la especie protonada 
del reactivo.
+(BFDS) Ce + 3 H+ £ 3  BFDSH" + 2 Ce3+3 2
C_ompc^rtamiento frent^ á^ lc^ al^ is^ .
Sin duda es debido a la precipitación del hidró- 
xido.
+ (BFDS) Ce + 6 OH" £ 3 BFDS2" + 2 *Ce(OH)3 2  3
ENMASCARAMIENTO.
En la Tabla XXVII se exponen los resultados obtenidos 
acerca del poder enmascarante que BFDS ejerce sobre 
las reacciones de cerio (III), en la que se puede ob­
servar que no inhibe ninguna de las reacciones ensa­
yadas .
b)
c)
TABLA XXVII 
ENMASCARAMIENTO DE CERIO (III)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
Na OH 2M Precipitado blanco + Ce(OH)
NH^OH 2M Precipitado blanco (pH=1 0 ,5 )  ^Ce(OH)
CM
O
CM
as.
En medio amoniacal ori­
gina precipitado pardo 
rojizo
i CeO ,nH 0 
3 ^
FK 0 ,5M
En medio ácido clorhídri­
co origina precipitado 
gelatinoso; por calefac­
ción se hace pulverulen­
to.
+ F 3Ce.H20
C2°k*2 ° ’5M
Precipitado blanco, 
insoluble en ácidos mi­
nerales diluidos. + (C2 V 3Ce2
PO^H 3.12MoO 
5 %
En medio alcalino preci­
pita azul; este color 
se debe a la reducción 
del molibdeno
+ Ce(OH)^
C1H 2M Disolución total del precipitado inicial -
CERIO (IV)
A) REACCION.
En medio ácido (pH=l,5-2) no se observa reacción apa­
rente de cerio (IV) con BFDS; a pH 4,5-6 se origina 
un precipitado de hidrólisis en el que se comprobó 
la ausencia de BFDS con ión ferroso. A pH superiores 
precipita el hidróxido.
B) ENMASCARAMIENTO.
Del mismo modo se ha observado que BFDS no inhibe ni 
total ni parcialmente las reacciones del cerio (IV) 
con hidróxido sódico, amoniaco, fosfato disódico, 
ácido oxálico y ácido antranílico.
Estos resultados hacen pensar que el cerio (IV) no 
forma complejos estables con BFDS.
DISPROSIO (III)
A) REACCION.
Al ir alcalinizando cuidadosamente la disolución 
acida (pH 2) que contiene BFDS y disprosio (III), se 
origina de pH 4,5 a 8 , un precipitado blanco abundan­
te; sometido a ebullición se disuelve con dificultad, 
pero al enfriar reprecipita con color anaranjado pá­
lido de aspecto cristalino.
Sensibilidad: pD = 3*5
Com p o s i c ió n  y Estcqu.ZomctA.la del p A c c l p l t a d o. -
VZsuclto ti p Ac clpl tado en dcZdo cloAhld Alco 
2M, se I d e n t i f i c a  en la dis ol uc ió n  ¿a pAcscn- 
cla do. dlspA.oslo (1117 con dcldo oxdllco y 
BFVS con lón fcAAoso.
En el estudio c6tcqu.lomitA.Zco se ka llegado 
a la A e l a c ló n molan. 3.1 de Aeactlv o : catión.
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en un exceso de BFDS.
b) Se disuelve en ácido acético 2M y en ácidos mi­
nerales diluidos.
c) En medio alcalino (NaOH 2M o NH^OH 2M ) , el pre­
cipitado se transforma en otro de aspecto gela­
tinoso.
Interpretación.
a ) E s £ e £ Í£  £ u e  o r ig in é *  £ l j r e £ Í £ Í t ^ a d o _ ;_
Dadas las propiedades de éste, la reacción po­
dría ser:
3 BFDS2"+ 2Dy3+ t +(BFDS) Dy
3 2
b ) ^o^u]3Ílida<I £n_á£Ídos.
Se debe al predominio de formación del 
"zwitterión"•
+(BFDS) Dy + 3H + 3 BFDSH" + 2 Dy3 +3 2
c) ^omportamiento_frent_e a_ ál^aJLis.
La transformación del precipitado en otro gela­
tinoso se debe a la precipitación del hidróxido.
4,(BFDS) Dy + 6 OH" -*■ 3 BFDS2" + 2 +Dy(OH)3 2 «- 3
Conclusión.
Parece ser que BFDS forma con dispropio (III) una 
única especie insoluble en el intervalo de pH des­
de 4,5 hasta 8 .
TORIO (IV)
A) REACCION.
En medio ácido (pH=2,5“3) da con BFDS un abundante 
precipitado rosa anaranjado, este precipitado per­
manece inalterable sometido a ebullición.
Sensibilidad: pD = 4,0
Compo¿¿c¿6n y EótcquLomctJiXa dcL pJiec¿p¿£a.do. - 
VL¿acL£o en dcLdo n¿£Ji¿co 2M, ¿e compxobó ¿a 
pn.diiQ.YiQ.Jia. do. ZoJiZo f W  con Jiodato po£á¿Lco 
y BFVS con kZdJUio (TTI. 
En cL cátadLo do. ¿a c¿£equ.Lome£Ji¿a, ¿e LLo.g6 
a La. Jio.La.cL6n moLaJt 1:1 de JicactLoo : ca£L6n.
Propiedades del precipitado.
a) Es insoluble en exceso de BFDS.
b) El precipitado se disuelve en ácido acético 2M 
y en ácidos minerales (C1H 2M o NO^H 2M) dando 
una solución de color rosa anaranjado.
c) En medio alcalino (pH=10,5) se transforma en 
hidróxido de torio, gelatinoso, liberándose 
BFDS que pasa a la disolución.
Interpretación.
a ) Es£e£Í£ £ue or¿girm e^l^pr e c^ip^i^ado^
Como la reacción parece ser que tiene lugar en 
la relación molar 1:1 se puede escribir:
BFDS2’ + Th02+ J +(BFDS)ThO
b ) SolulDÍ_lid_aci en__áci<Ios^
Se debe al predominio de formación de 
"zwitterion"•
4- « Zl+
t (BFDS )ThO + 3 H j BFDSH + Th + H20
c) Comportamiento f rentj^ &_ al^ ca^is,-
La transformación del precipitado en hidróxido 
de torio se explica por la insolubilidad de és-
-46te (K^ = 10 ) causada por la gran acidez del
catión.
4-(BFDS)ThO + 2 OH’ + H20 ífThíOH)^ + BFDS2’
B) ENMASCARAMIENTO.
En la Tabla XXVIII se exponen los ensayos realiza­
dos y resultados obtenidos acerca del poder enmas­
carante que BFDS ejerce sobre las reacciones de to­
rio (IV); en ella se observa que BFDS no enmascara 
ni total ni parcialmente las reacciones de este 
ión.
TABLA XXVIII
ENMASCARAMIENTO DE TORIO (IV)
Reactivo Fenómenoobservado
Producto de 
reacción
NaOH 2M Precipitado blanco +Th(OH)4
NH^OH 2M Precipitado blanco +Th(OH)4
s (n h 4>2 (s)
Por hidrólisis precipi­
ta blanco + Th ( OH ) ^
C03Na2 0,5M o 
C03(NH¿t)2 0,5M
En exceso de reactivo, 
se disuelve el preci­
pitado
O 0
 10
 1 1 3 H <
C2°4(nh4 )2
0,5M
Precipitado blanco, 
soluble en exceso de 
reactivo e insoluble 
en medio ácido
+ (c2°4)2Th
FK 0,5M Precipitado blanco gelatinoso 4-F^Th
Fe(CN) 0,5M Precipitado blanco +Fe(CN)gTh
i o 3k  0,5M
En medio ácido nítri­
co (c) precipita 
blanco
+(10 J^Th.IO K.18H20
URANIO (VI)
REACCION.
No se observa reacción aparente entre uranio (VI) 
y BFDS.
ENMASCARAMIENTO.
Del mismo modo se ha observado que BFDS no enmascara 
ni total ni parcialmente las reacciones de uranio (VI) 
con hidróxido sódico, amoníaco, sulfuro amónico, car­
bonato sódico, agua oxigenada, fosfato sódico, ferro- 
cianuro potásico y oxina.
A la vista de estos resultados, se deduce que BFDS 
no forma complejos con uranio (VI) o si los forma 
son muy poco estables.
DISCUSION DE LOS RESULTADOS
DISCUSION DE LOS RESULTADOS.
A través de todo el trabajo expuesto se ha observado 
que, como era de esperar, la BFDS tiene una mejor reac­
tividad que sus homólogos anteriores, fenantrolina y 
batofenantrolina, debido a su mayor basicidad.
Reacciona formando precipitado con los iones, que de 
algún modo, forman o pueden formar compuestos con unio­
nes de tipo electrostático. Asi precipitan los iones 
con estructura electrónica de gas inerte, los de los 
metales de transición y los que tienen los orbitales 
d. completos, cuya acidez, dada por la razón carga/radio 
(z/r) sea inferior a 3 » 3 y superior a 1,3 (3®)» tabla 
XXIX. Son una excepción de esta regla los iones Zr(IV) 
y Th(IV), cuya acidez sobrepasa el límite dado, pero 
que son capaces también de formar precipitados. Esto 
es debido a su capacidad para hidrolizarse y formar 
cadenas poliméricas (39)» con lo que la acidez actual 
del catión queda notablemente disminuida.
De los precipitados, se disuelven en exceso de reacti­
vo los de los iones de los metales de transición, y 
los iones Zn(II) y Cd(II), cuya facilidad para formar 
complejos con ligandos con átomos de nitrógeno como
TABLA XXIX - RELACION CARGA/RADIO.
Catión z/r Catión z/r Catión z/r Catión z/r
Li(I) 1,5
**
Zn(II) 2,7 V(IV) 6,3 Zr (IV) * 5,06
Na (I) 1,03
**
Cd (II) 2,06 V(V) 8,5 Mo(VI) 9,7
K (I)
IDo Hg (II)* 1,8 Cr(III) 4,8 Pd(II) 2,5
Rb(I) 0,59 Al (III) 5,9 Mn(II)** 2,5 Ag (I) 0,79
Cs(I) 0,6 T1(I) o o* 00 Mn(III) 4,6 W(VI) 9,7
Be di) 5,7 GeClV) 7,6 Fe (II) 2,7 Pt(IV) 6,15
Mg di) * 3,2 Sn (II)* 2,2 Fe (III) 4,7 Au(III) 3,5
Ca CU) * 2,0 Pb(II)* 1,7
**
Co(II)
1,9 La(III)* 2,6
Sr CU) * 1,8 As(III) 5,2 Co(III) 4,8 Ce(III)* 2,8
BaCH) * 1,5 Sb(III) 4
**
Ni(II) 2,9 Dy(III)* 3,3
Bi (III) * 3,2 Cu (I) 
Cu(II)
1,04
2,8
Th (IV) * 3,9
* Precipitan.
** Se disuelven en exceso de reactivo.
dadores electrónicos les asemeja en su comportamien­
to a los iones de transición. No se disuelven en ex­
ceso de reactivo los precipitados formados por los 
lantánidos, Zr(IV) y TH(IV) debido a la gran densidad 
electrónica existente en sus órbitas 4 (i que inducen 
a la difícil aceptación de nuevos electrones, bien en 
los orbitales 4 Jf ó 5 d, de hetereátomos básicos como 
los de nitrógeno. Serían precisos heteroátomos de. oxí­
geno fenólicos cargados, negativamente que, a su mayor 
basicidad, unen una posible atracción electrostática 
hacia el núcleo que compense la repulsión propia de la 
gran densidad electrónica.
No precipita, a pesar de su baja acidez el ión Fe(II) 
(z/r = 2 ,7 ) que forma un trisquelato anormalmente muy 
estable, diamagnético, debido a una gran estabiliza­
ción de los enlaces II* (40). Al ceder un electrón t^— 2g
a un orbital H* del ligando, para formar hibridaciones 
1 2del tipo s p en el hipotético monoquelato la estruc­
tura del ión Fe (II) será t;j paramagnético, muy lábil;2g
1 3al aceptar el segundo ligando la hibridación es d sp ,
5 1con configuración del ión ferroso ti e_ , paramagnéti
“ S S
co también y ya al aceptar el tercer ligando para for­
mar el trisquelato adquiere estructura estable, diamag
/• 6 4 2 3rietica (trt e e hibridación d sp ) (4l). Por estas ra~2g ~g
zones predomina la aparición del trisquelato en disolu 
ción sobre el monoquelato precipitado.
La otra excepción la constituye Pd(II) (z/r = 2,5) i 
cuya tendencia a formar complejos de índice de coor­
dinación cuatro, con ligandos de alto potencial 
campo-ligando, por una doble retrocoordinación (38) 
le confiere características análogas a las expuestas 
para el ión ferroso e impide que forme el monoquelato 
precipitado•
Todos los precipitados de iones divalentes están for­
mados por un monoquelato, como corresponde a la neutra­
lización de cargas y por la misma razón, en los iones
precipitados de razón M/L, l/l, por existir al pH de
2+ 2 + trabajo como ZrO y ThO
Todos los monoquelatos son blancos excepto los de 
Zr(IV) y Th(IV). Los quelatos formados con iones tri­
valentes son rosados o anaranjados, como sucede con los
formados por los iones tetravalentes.
Una excepción a lo dicho lo constituye el caso del 
Sn(II), que existe en disolución al pH de trabajo como
4-ión complejo clorado, SnCl^ , y parece ser que forma 
un precipitado, a pH menores que 1,5» del correspondien­
te ácido, Sn(BFDS)^H^, como corresponde a la estequio- 
metria encontrada por análisis del sólido, M/L igual a 
1/3- Además esto parece confirmarse al tener el preci­
pitado , muy voluminoso, color rosa, como sucede con los
otros de estequiometría distinta a la l/l.
Las reacciones del precipitado son poco sensibles en 
general, desde el punto de vista cualitativo, aunque 
las que tienen lugar con Ca(II) y Zr(IV) son relativa­
mente bastante sensibles, como se puede observar en 
la Tabla XXX, y tienen lugar a pH comprendidos entre 
3,5 y 5,5 zona tamponada entre existencia y disociación 
del "zwitterion", excepto los muy ácidos: Sn(II),
Bi(III), Zr(IV), Th(IV) y Hg(Il).
Las reacciones de formación de complejos son, desde el 
punto de vista cualitativo, generalmente sensibles, 
especialmente las dadas por los iones ferroso y cupro- 
so, como se observa en la Tabla XXXI.
También se puede observar que las reacciones son poco 
selectivas ya que, en general, presentan el mismo color 
a pH ácidos o moderadamente alcalinos. Unicamente, den­
tro de la gama amarilla, a pH superiores a 9 forman com­
plejos Zn(II), Ce(II), Ni(Il) y Ag(I), siendo la reac­
ción más sensible la dada por Co(II): Co(Il) Ag(I) Ni(Il) 
Zn(Il).
Forman complejos solubles con el reactivo los metales 
de transición, cinc, cadmio y mercurio, de estequiome- 
tría M/L, 1/1 y/o V2 y/o V3, según el radio iónico del 
catión y el período a que éste pertenezca. En la Tabla 
XXXII se puede observar que en la primera serie de tran­
sición se cumple que cuando:
TABLA XXX - SENSIBILIDAD DE LAS REACCIONES DE 
PRECIPITACION.
Catión PH pD M/L
Mg(II) 5-5,5 4,2 1/1
Ca(II) 4,5 4,8 1/1
Sr(II) 4,0 4,1 1/1
Ba(II) 4,0 3/6 1/1
Zn(II) 4,5 3,8 1/1
Cd(II) 4,5 3,2 1/1
Hg(II) 9,5 3,2 1/1
SnCH) 1/5 3,7 1/3
Pb (II) 4,5 3,4 1/1
BiCHI) 1/5 4,0 2/3
Mn CU) 3,5 3,8 1/1
Co CU) 4,0 3,5 1/1
Ni(II) 4,5 3,5 1/1
Zr (IV) 2,0 4,7 1/1
La(III) 4,0 3,9 2/3
Ce (III) 4,5 4,2 2/3
Dy (III) 4,5 3,5 2/3
Th (IV) 2,5 4,0 1/1
TABLA XXXI - SENSIBILIDAD DE LAS REACCIONES DE FORMACION
DE COMPLEJOS.
Catión pH pD M/L Color
Zn(II) 3,5 3,8 1/2 Amarillo
10,0 3,8 1/3 Amarillo
Cd(II) 3,5 3,5 1/2 Amarillo
7,0 3,5 1/3 Amarillo
Hg(I) 3,0 — 1/1 Incoloro
7,0 — 1/2 Incoloro
Hg (II) 2,5-6 - 1/2 Incoloro
V(IV) 3,0 4,2 1/1 Amarillo
5,5 4,2 1/2 Amarillo
vcv) 3,0 4,3 1/1 Amarillo anaranjado
5,5 4,3 1/2 Amarillo anaranjado
Mn(II) 8,0 3,9 1/3 Amarillo
MnCHI) 5,5 4,9 1/2 Amarillo
Fe(II) 3,0-7,0 7,1 1/3 Rojo
FeCHI) 3,0-6,0 4,2 1/2 Amarillo anaranjado
CoCH) 4,0 4,6 1/3 Amarillo
12,0 4,9 1/2 Amarillo
Co (III) 7,0 5,1 1/1 Amarillo sepia
Ni CU) ro 0 1 h* O O 4,2 1/3 Amarillo
Cu CI) 3,0 4,2 1/2 Verde pálido
7,0-9,2 5,2 1/2 Verde botella
Cu(II) 3,5-7 4,2 1/2 Verde esmeralda
7,0 5,2 1/2 Verde azulado
Mo (V) <1 4,7 - Violeta
Mo CVI) 2,0-5,5 3,6 1/1 Amarillo
Pd CID 6,5 4,8 1/2 Amarillo intenso
Ag CD O O o 4,4 1/2 Amarillo
WCV) <1 3,6 - Azul
WCVI) 3,0-5,5 3,3 1/1 Amarillo
Pt(IV) 4,0 3,7 1/2 Amarillo
A u U l D 2 ,0-6,0 3,9 1/2 Amarillo
----------------------
TABLA XXXII - CONSTANTES GLOBALES APARENTES DE DISOCIACION
DE LOS COMPLEJOS FORMADOS
Estructu­ pK PK9 PK,
ra elec­ Ión J. j r (A) (38)
trónica aparente aparente aparente •
d0 V(V) 6 , 2 10,1 - 0,59
d0 Mo (VI) 6,9 - - 0,62
d0 W(VI) 6,3 - - 0,62
d1 V(IV) 6,0 9,7 - 0,63
d3 Cr(III) p - 0,65
d4 Mn (III) - 11,9 - 0,66
d5 Mn(II) - - 13,1 0,91
d5 Fe(III) - 11,6 - 0,67
d6 Fe(II) - - 20,010,7 0,83*
d6 Co(III) *2 4 f 3 - - 0,65
d7 Co(II) - 12,6 14,8 0,82
d7 Pt(IV) - 10,2 - 0., 65
d8 Ni(II) - 13,1 17,3 .0,78
d8 Pd(II) - 12,2 - 0,80
d8 Au(III) 7,6 12,3 - 0,85
d9 Cu (II) 7,1 10,8 - 0,72
d10 Cu (I) 6,4 10,5510,15 - 0,93
d10 Ag (I) - 11,2 - 1,13
d10 Zn (II) - 10,1 14,9 0,83
d10 Cd(II) - 10,1 14,9 1,03
d10 Hg(II) - 12,2 - 1,12
Supuesto el complejo: (BFDS)Co(NH3)>f
r < 0,63 A
se forman sólo monoquelatos• Si el radio iónico tiene 
un valor:
0,63 & < r < 0,72 A
se pueden obtener monoquelatos y bisquelatos. Y cuan­
do
0,72 A < r
se pueden formar los trisquelatos y/o bis - y monoque­
latos. Sin embargo, esta norma no se cumple ni en la 
segunda ni en la tercera serie de transición para la 
formación de bis - y trisquelatos, pues forman bisque­
latos solamente cationes con radio iónico superior al 
que necesitaban los de la primera serie para formar 
trisquelatos. Esto puede ser debido a presentar el ca­
tión una mayor repulsión al acercameinto de ligandos, 
dada su mayor densidad electrónica.
Así cationes muy ácidos como: V(IV) y (V), Mo(Vl), 
W(VI) y Co(III) sólo forman monoquelatos catiónicos. 
Los de acidez ’*media y baja darán lugar a este tipo de 
complejo o más quelato, dependiendo del volumen ióni­
co, es decir, de su capacidad para acoplar ligandos en 
su esfera de coordinación.
Si se compara el valor de las constantes aparentes glo­
bales de los complejos de los iones divalentes de los 
metales de transición (Fig. k7) se observa que siguen 
la misma secuencia que la presentada por los complejos 
de o-fenantrolina, es decir:
Mn < Co < Ni > Cu > Zn (2)
IgK
A Kg phen 
o K g BFOS 
•  K0 BFDS
30-
20 *
1 0 -
Mn Fe Co Ni Cu Zn
fig- 47
En nuestro caso no existe discrepancia alguna ni en 
los bis- ni en los trisquelatos.
La BFDS muestra el mismo valor anormal de pK para el 
complejo de Fe(II).
Los espectros de absorción de los complejos formados, 
presentan bandas a longitudes de onda del mismo orden
que el reactivo, aunque más intensas lo que nos sugie­
re que éstas tienen su origen bien en excitaciones 
electrónicas dentro del ligando mismo, bien en trans­
ferencias de carga ligando -metal o metal- ligando, 
según el caso. Por esto, las bandas de transición _d-(i 
que sufren los iones de los metales de transición, es­
pecialmente los que tienen esos orbitales poco llenos, 
poco intensas en general, quedan solapadas por las 
otras, siempre más intensas.
Cuando el enlace metal-ligando es esencialmente de tipo 
electrostático, el espectro tiene un aspecto semejante 
al que mostraría por efecto de la protonación, las di­
ferencias entre ambos consisten en ligeros desplazamien­
tos del máximo de absorción a longitudes de onda menores 
o mayores, dependiendo del catión, pero con muy poco 
cambio, sí existe alguno, en el valor de la absortividad 
solar. Si el ligando como la BFDS, posee heteroátomos 
de nitrógeno el complejo tiende a desplazar los máximos 
a longitudes de onda menores, debido a transiciones 
n-í-n*^ n II* independientemente del catión.
Cuando el enlace formado entre el metal y el ligando 
tiene un carácter fuertemente covalente, con una doble 
retrocoordinación incluso de los electrones II del metal, 
la naturaleza de los orbitales moleculares del ligando 
pueden sufrir grandes cambios en la energía de los nive­
les electrónicos y, por tanto, en la probabilidad de
transiciones de un orbital a otro.
Este tipo de bandas de excitación dentro del ligando 
la presentan todos los complejos formados por BFDS, pre­
dominando el enlace electrostático a pH inferiores a 4 
donde se observan siempre las bandas de absorción a 250 
nm, desplazadas hipsocrómicamente 35 nm con respecto 
al ligando y de absortividad semejante (ver Fig. 1).
Sin embargo, el enlace electrostático no es puro, ya 
que en la mayoría de los casos también aparece, aunque 
menos intensa la banda alrededor de 325 nm (en el reac­
tivo a 36O nm ,pero muy poco intensa), cuyas diferencias 
de absorbancias entre el complejo y reactivo es notable, 
y también sufre un gran aumento en la absortividad la 
banda de 250 nm.
A pH mayores que 5 >5 predomina el enlace covalente so­
bre el electrostático y así los espectros de los comple­
jos difieren notablemente de los del reactivo. Presentan 
estos complejos una fuerte absorción alrededor de los 
325 nm (esta banda no aparece en el reactivo a esos va­
lores de pH) y la banda de 285 nm aparece desplazada 
en la mayoría de los casos alrededor de los 220-230 nm 
en forma de banda muy ancha y poco intensa. El grado de 
covalencia se puede deducir, aproximadamente del valor 
de la absortividad molar, que tiene sus máximos valores 
cuando existen retrocoordinaciones, como en el Pd(II),
N i(II), F e (III), etc.
Los iones Fe(II), Cu(l), Mo(V) y W(V), presentan tam­
bién bandas de transferencia de carga a los orbitales H 
del ligando, responsables de la aparición de bandas 
en la zona visible, relativamente intensas, a las que 
deben su color característico (rojo, verde botella, 
violeta y azul, respectivamente).
Todas estas deducciones pueden ser observadas en la 
Tabla XXXIII.
Aplicaciones cualitativas.
Las reacciones de precipitación no son adecuadas para 
la identificación de cationes, ya que los precipitados 
o bien son blancos o poco coloreados, por lo que estos 
últimos son difícilmente perceptibles en presencia de 
los otros precipitados. El hidróxido sódico o potási­
co (e incluso el amónico) descomponen los precipitados 
de BFDS por formación del correspondiente hidróxido. 
Unicamente no se descomponen por acción del amoniaco 
los monoquelatos de Ca(II), Sr(II) y Ba(II), pero al 
tener ambos tipos de precipitados color blanco, no cons­
tituyen reacción de identificación.
La presencia de un exceso de BFDS inhibe las correspon­
dientes precipitaciones de ferrocianuro de cinc(II), 
hierroCHI). y cobreCll), mercuritiocianato de cincClI),
TABLA XXXIII - CARACTERISTICAS ESPECTRALES DE LOS COMPLEJOS
EN DISOLUCION.
Catión PH M/L Xmáx Cnm) e (mol 1 x cm * x 1) A A (nm)
V(IV) 3,0 1/1 248 5750 -37
5,5 1/2 325 9166 -35
V(V) 3,0 1/1 248 7500 -37
5,5 1/2 325 5833 -35
Cr GUI)
ofe
vo 1/2 315 2000 -45
Mn CU) 5,5 1/2 324 4375 -36
Mn GUI) 5,5 1/2 324 10166 -36
Fe Gil) 3,0 1/3 255 12500 -30
7,0 1/3 322 16000 -38
4,0 1/3 535 19500 -
Fe(III) 3,0 1/2 250 7500 -35
6,0 1/2 325 17500 -35
Co(II) 4,0 1/2 250 - -35
4,0 1/3 250 13500 -35
ro > O 1/2 325 20334 -35
Co(III) 7,0 1/1 330 14000 -30
Ni(II) ro fe o 1/3 250 16500 -35
H* O fe O 1/2 322 - -38
o*oH 1/3 322 15750 -38
Cu (I) 3,0 1/1 250 - -35
3,0 1/2 250 17200 -35
7,0 1/2 325 12750 -35
9,2 1/2 425 8250 -
9,2 1/2 590 3600 -
Cu (II) 3,5 1/2 250 13250 -35
7,0 1/1 325 - -35
7,0 1/2 325 13500 -35
t • • / p p •
TABLA XXXIII (continuación)
• • • /  • « •
Catión PH M/L Xmáx (nm) e (mol  ^x cm  ^x 1) AA (nm)
Zn (II) 3,5 1/2 250 8750 -35
owOH 1/3 323 10000 -37
Mo (V) <1 - 550 2150 -
Mo(VI) ro o 1/1 247• 6000 -38
5,5 1/1 326 3667 -34
Pd (II) 6,5 1/2 300 55000 -60
Ag ( I) 4,0 1/2 250 10000 -35
10,0 1/2 325 7833 -35
Cd CU) 3,5 1/2 250 6334 -35
7,0 1/3 325 6750 -35
W(V) <1 - 830 453 -
WCVI) 3,0 1/1 250 3000 -35
5,5 1/1 327 3958 -33
Pt CIV) 4,0 1/2 252 7375 -33
Au(III) 2,0 1/2 245 4500 -40
6,0 1/1 315 17000 -45
6,0 1/2 315 10000 -45
HgCXl 3,0 1/1 250 10833 -35
7,0 1/2 325 9833 -35
Hg CID 2,5 1/2 250 8750 -35
6,0 1/2 325 12500 -35
1-6 285
360
>6 275
NOTA : AA: corresponde a la diferencia entre la A del complejo y 
la del reactivo.
cromatos de mercurio(I) y (II) y plata(I), sulfuros de 
hierro(II) y (III) y níquel(II) (con este último ión for­
ma un complejo ternario, del que se hablará más tarde), 
hidróxidos (u óxidos) de hierro(II) y (III), cobalto(II) 
y (III), níquel(II), cobre(I) y (II), paladio(II), pla- 
ta(I) y wolframio(V), carbonatos de hierro(II) y (III), 
cobalto(II), niquel(II), cobre(I) y (II) y paladio(II), 
ioduros de cobre(I) y paladio(II) y tiocianato de cobre(I).
También BFDS inhibe la formación de complejos de difenil- 
carbacida con mercurio(I) y (II), de tiocianato de hierro 
(III), cobalto(II) y cobre(II), del mercuritiocianato de 
cobre(II), del complejo con 1-nitroso-2-naftol de cobal- 
to(II) y paladio(II), con el que forma un complejo terna­
rio .
Como reacciones de identificación por formación de com­
plejos binarios, son muy interesantes las dadas por hie- 
rro(Il), cobre(I) y paladio(II), que no son enmascaradas 
por ninguno de los reactivos generales o específicos y 
son muy sensibles (Fe(II)>Cu(I)>Pd(II) ).
Dan reacciones específicas Mo(V), sensible y W(V) poco 
sensible.
Pueden constituir reacciones selectivas las dadas a p H >9 
por cinc(II), cobalto(II), níquel(II) y plata(l), por for­
marse el complejo a esta basicidad, mediante reacción 
sencilla (excepto cinc(II) que tiene un pD de 3 >8 ).
Forma un complejo ternario adecuado para su identifi­
cación niquel(II) con iones sulfuro y BFDS, de color 
pardo rojizo-, muy intenso, que constituye una reacción 
muy selectiva y sensible para los iones niquel(II), ya 
que sólo viene interferida por la presencia de hierro
(II) y (III), pues el complejo análogo formado por 
paladio(II) es de color naranja.
Otro complejo ternario, de posible empleo en Química 
Analítica Cualitativa es el formado por Paladio(II)- 
BFDS y l-nitroso-2-naftol, de color naranja muy inten­
so. No interfiere la reacción Co(II) ni existe gran 
concentración de BFDS, pero sí hierro(II) y (III) y 
cobre(I).
Aplicaciones cuantitativas.
A través de todo el trabajo expuesto se ha podido com­
probar que no es posible la determinación espectrofoto- 
métrica de los cationes que dan reacción con el reacti­
vo, por aparecer sus máximos de absorción a las mismas 
longitudes de onda y ser imposible el enmascaramiento 
de todos esos iones. Constituyen la excepción hierro(II), 
cobre(I), molibdeno(V) y wolframio(V), que, como ya se 
ha dicho anteriormente presentan bandas de transferencia 
de carga en la región visible del espectro.
La determinación de hierro(II) ya ha sido objeto de 
estudio por TRINDER (4) y BLAIR y DIEHL (l). Estos úl­
timos autores utilizan el reactivo previamente prepara­
do como la sal disódica (TRINDER lo obtiene Min situ"). 
En su trabajo identifican el complejo como trisquelato, 
estable en la zona de pH de 2 a 9» con absortividades 
molares de 22100 mol ^ x cm ^ x 1 a 535 nm. La determi­
nación viene interferida por pequeñas cantidades de co­
bre, cobalto y cromo, trabajando en una solución de 
pH 4,5» regulada con ácido acético-acetato sódico.
Dado que el estudio cuantitativo de hierro(II), ya ha­
bía sido realizado, aunque al faltar datos para ser 
completo, se ha llevado a cabo un estudio similar obte­
niendo resultados análogos, aunque los aquí obtenidos 
difieren en el valor de la absortividad molar a 535 nm:
£ = 19500 mol ^ x cm"^ x 1 , inferior al bibliográfico. 
También se ha calculado la constante calculada con este 
reactivo. El valor obtenido es pK^ = 20,0 i 0,7» (En 
la literatura (37) se ha encontrado el valor correspon­
diente al trisquelato de hierro(II) formado por la bato- 
fenantrolina, en medio 10 % etanol-agua, pK^ = 2 1,8 ).
De la reacción con cobre(I) no existían antecedentes 
bibliográficos por lo que se ha realizado su estudio 
espectrofotométrico a longitudes de onda de 425 nm y 
590 nm con absortividades molares de 8250 y 36OQ
mol"^ x cm ^ x 1 respectivamente. El estudio de las 
interferencias demostró que esta última longitud de 
onda, si bien es menos sensible se muestra más selec­
tiva. Así trabajando a pH 9»2, obtenido mediante la so 
lución reguladora CINH^-NH^OH, y utilizando un gran ex 
ceso de reactivo, la determinación del cobre como bis- 
quelato, sólo viene interferida por hierro(II) y (III) 
Los demás cationes sólo presentan una interferencia má 
xima, en concentración molar diez veces superior a la 
de cobre, inferior al 2 %, excepto paladio(II) (16 %), 
pero cuando este catión se halla a la misma concentra­
ción, el error se reduce al 1,4 %•
La constante global aparente para el bisquelato de 
cobre(I) a ese pH es pK^ = 10,55 ± 0,15.
Como conclusión a todo lo expuesto, se puede decir que 
la BFDS, puede constituir un buen reactivo cualitativo 
para hierro(II), cobre(I), níquel(II), paladio(II), 
cinc(Il), cobalto(II) y plata(I) y cuantitativo para 
hierro(II) y cobre(I), si bien su alto costo y el no 
introducir grandes mejoras sobre las convencionales, 
batofenantrolina y cuproína hacen que no pueda ser re­
comendado para estos usos.
Se ha intentado aplicar los sistemas formados por com­
plejos de iones metálicos en dos estados de valencia 
como indicadores redox. Los únicos que presentan la
sensibilidad visual suficiente, aparte de su sensibili­
dad, son los formados por Cu(Il)-BFDS/Cu(I)-BFDS y 
F e (III)-BFDS/Fe(II)-BFDS. El primer sistema presenta su 
máxima sensibilidad en medios muy alcalinos y en el sen­
tido de reacción de reducción (cambio de verde esmeralda 
pálido a verde botella intenso). Pero a estos pH es más 
fácil la oxidación que la reducción, puesto que el po­
tencial tiende a valores muy bajos y el sistema no es 
aprovechable. El sistema Fe(III)-BFDS/Fe(II)»BFDS ha si­
do ya estudiado por BLAIR y DIEHL (l) como indicador en 
valoraciones cerimétricas de ión ferroso en medio sul­
fúrico y perdórico 1M , calculando el potencial normal 
del complejo en ambos medios, potenciométrica y visual­
mente , para concentraciones de ión ferroso del orden de 
10-2M (^4 x 10"2M). PANTANI y CIANTELLI (7) también em­
plean este mismo sistema como indicador redox en valora­
ciones cerimétricas de Fe(II) 10 calculando asi mis­
mo los potenciales normales a distintos pH en medios 
ácido sulfúrico y perclórico, que resultan ser inferio­
res a los obtenidos por los primeros autores.
En esta Memoria se han repetido las experiencias ante­
riores en diversos medios ácidos y a distintos p H , ob­
teniendo resultados análogos. También se ha experimenta­
do en medio clorhídrico, que es el que ha resultado ser 
el más adecuado cuando la concentración de Fe(II) es 
10' _3M. Cuando se ha intentado utilizarlo como indicador 
a diversos sistemas volumétricos redox, éste no ha pre­
sentado ninguna ventaja sobre los convencionales, cuan 
do se trata de cerimetrías; si se varían ambos, oxidan 
te y reductor, las diversas valoraciones han resultado 
ser lentas y poco exactas, por lo que sólo se puede 
recomendar para determinaciones volumétricas de hie- 
rro(II) y Ce(IV) en medio clorhídrico o perclórico.
CONCLUSIONES
CONCLUSIONES.
A través de todo el trabajo expuesto en la Memoria, 
se ha llegado a las siguientes conclusiones:
1. Forma precipitados con los cationes cuya acidez,
dada por la razón carga/radio esté comprendida entre
los valores 1,5 y 3>3* Constituyen una excepción los
iones Zr(IV) y Th(IV), que se encuentran en solución
2+ 2 +al pH de trabajo como ZrO y ThO , con lo que su 
acidez queda disminuida y probablemente dentro de 
esos valores. Otra excepción la constituyen los iones 
pe(II) y Pd(Il), que tienden a formar un trisquelato 
y un bisquelato muy estables, solubles.
2. Todos los precipitados de iones divalentes, están 
formados por monoquelatos, como corresponde a la 
neutralización de cargas y, por la misma razón con 
los iones trivalentes la razón M/L es 2/3» Los tetra­
valentes Zr(IV) y Th(IV) al existir en solución como
2+ 2 +ZrO y ThO forman también monoquelatos.
3- Todos los monoquelatos son blancos, excepto los de 
circonio y torio que son rosados, como les sucede a 
los de orden superior.
Se disuelven en exceso de reactivo los precipitados 
formados por los iones de transición y cinc y cadmio 
La excepción la constituyen los iones de circonio, 
torio y lantánidos.
Las reacciones de precipitación son poco sensibles, 
en general, excepto las dadas por calcio y circonio 
bastante sensibles, pero que no pueden constituir 
reacciones de identificación.
Las reacciones de formación de complejos son bastan­
te sensibles en general, pudiendo algunas de ellas 
constituir reacciones de identificación.
No es un buen reactivo enmascarante, excepto para la 
reacciones de hierro(II), cobre(I), paladio(II), ni- 
quel(II) y cobalto(II).
Se forman mono, bis o trisquelatos según la magnitud 
del radio iónico del catión. En la primera serie de 
transición se cumple que se forman monoquelatos cuan 
do el radio iónico tiene un valor a 0,63 A, bisquela 
tos cuando el valor del radio está comprendido entre 
0,63 A y 0,72 A y trisquelatos cuando el radio ióni­
co es superior a este último valor.
9 » La secuencia catiónica para los iones divalentes 
de los metales de transición dada por la función 
lg K = f (núm. atómico), obtenida es idéntica a la 
dada en la bibliografía (2) para la o-fenantroli­
na •
10. Los espectros de absorción de todos los complejos 
muestran bandas de excitación dentro del ligando, 
por lo que estos complejos no son aptos para las 
determinaciones espectrofotométricas de los iones 
metálicos involucrados.
11. Los espectros de absorción de los iones Fe(II), 
Cu(I), Mo(V) y W(V), muestran bandas de tranferen- 
cia de carga, por lo que estos complejos pueden 
constituir métodos determinativos de esos iones por 
técnicas espectrofotométricas, aunque los dos últi­
mos cationes muestran muy baja sensibilidad.
12. Las reacciones de formación de complejos, son muy
sensibles desde el punto de vista espectrofotométri-
co, obteniéndose, casi en todos los casos valores
4 —1 -1superiores a 10 mol x cm x 1 , llegándose a al­
canzar, en el complejo de paladio(II) absortividades
4 -1 -1molares de 3?5 x 10 mol x cm x 1 .
13» La determinación de cobre(I) sólo viene afectada
por las interferencias de hierro(II) y grandes can­
tidades de paladio(II).
14. Todas las constantes aparentes globales de disocia­
ción calculadas,guardan relación con las encontra­
das en la bibliografía para o-fenantrolina y bato- 
f enan tr o1ina•
13* Como consecuencia de todo lo expuesto, se ha llega­
do a la conclusión que la BFDS puede constituir un 
buen reactivo cualitativo para hierro(II), cobre(I), 
paladio(II), cinc(II), cobalto(II), níquel(II) y 
plata(I) y cuantitativo para hierro(II) y cobre(I).
16. En volumetrías redox se puede utilizar el reactivo 
como indicador, para la determinación de hierro, en 
forma ferrosa, con ión cerio(IV), en medio clorhí­
drico, a pH 2, pudiendo alcanzarse concentraciones 
de hierro del orden de 10
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